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INTRODUCTION 



Experience , theorie et modele : 

La physique et la chimie sont par nature des sciences experimentales. La realisation 
d’experiences et leur analyse sont done essentielles. C’est le plus souvent par l’experience que 
les sciences experimentales progressent, meme si 1’ elaboration de theories et de modeles est 
aussi une etape tres importante. Ces trois concepts etant essentiels pour comprendre ce cours, 
nous commencerons ici par les definir en prenant un exemple emprunte a la thermodynamique. 

L’experience : 

Au XIX eme siecle, de nombreuses experiences ont ete consacrees aux gaz. Parmi les 
resultats obtenus, citons en un, connu sous le nom de « loi de Mariotte » : pour un gaz dilue, le 
produit pV mol (ou p est la pression et V mol le volume occupe par une mole de gaz) ne depend que 
de la temperature. Ce resultat peut etre obtenu de maniere purement empirique. II suffit pour cela 
de disposer d’appareils de mesures (en particulier d’un thermometre et d’un barometre) et de 
faire l’experience qui consiste a mesurer V mol , a une temperature donnee, en fonction de la 
pression. Notons que la loi de Mariotte a joue un role essentiel dans le developpement de la 
thermodynamique puisqu’elle a permis de definir une nouvelle echelle de temperature, la 
temperature absolue T, en posant : 

pV mol = RT 

ou R est la « constante des gaz parfaits » dont nous reparlerons. 

On peut noter que dans cette logique purement experimentale, la formule ci-dessus n’est 
pas demontree mais simplement posee. De plus, meme si l’on s’est persuade par l’experience 
que la loi s’applique pour un grand nombre de gaz, il est purement gratuit de supposer que l’on 
peut generaliser cette loi a tous les gaz dilues. Pourquoi un nouveau gaz n’echapperait-il pas a la 
regie ? 



Theorie et modele : 

Pour conforter un resultat experimental, la demarche adoptee par les scientifiques 
consiste a elaborer des theories. Une theorie permet de decrire toute une classe de phenomenes 
physiques ou physico-chimiques. Ainsi, la theorie de l’electromagnetisme discute de l’ensemble 
des phenomenes electriques ou magnetiques. Dans le cadre d’une theorie, on analyse souvent un 
probleme donne en construisant un modele. II s’agit par exemple de decrire un dispositif 
experimental, eventuellement en le simplifiant, pour pouvoir appliquer une theorie et expliquer les 
resultats obtenus par l’experience. On schematisera par exemple un circuit electrique par un 






ensemble de resistances et de capacites pour pouvoir en calculer 1’ impedance et la comparer a la 
mesure. 

Si Ton veut comprendre le comportement d’un gaz dilue, la theorie a utiliser est la 
thermodynamique, introduite dans la suite de ce cours. Ayant compris les bases de cette 
theorie, nous pourrons construire un modele simple de gaz dilue, le modele du gaz parfait. 
Grace a ce modele, nous demontrerons la relation pV mol = RT, ce qui permettra en particular de 
discuter le domaine de validite de cette expression. 

Experience et approche theorique sont done complementaires. Meme si la seconde 
occupe la plus grande place dans un cours, il faut garder a l’esprit que les raisonnements 
effectues sont presque toujours guides par l’experience. Ce point de vue met en evidence 
1’ importance des travaux pratiques dont le but est de permettre aux etudiants d’illustrer et 
d’approfondir les notions introduites en cours. 

Une breve introduction a la thermodynamique : 

Chaque theorie, chaque partie de la science que les etudiants decouvrent a l'Universite a 
son histoire. Celle-ci est souvent compliquee, semee d'embuches : la science ne se construit pas 
de maniere « lineaire » et certaines intuitions, qui la font progresser, semblent a posteriori bien 
etranges. Progressivement se construit la forme la plus achevee qui est aussi en general la plus 
abordable, la plus facile a enseigner, car les idees y sont presentees dans l'ordre le plus logique. 
Connaitre l'histoire de cette science, ses versions anterieures, releve plutot de l'histoire des 
sciences, discipline malheureusement trop peu enseignee a l'Universite. 

La thermodynamique n’echappe pas a cette regie. C’est une 
science qui nait a la fin du XVII eme siecle. D. Papin (physicien fran§ais, 

1647-1714) imagine alors l’ancetre des machines a vapeur (figure ci- 
dessous : le piston a vapeur). L’essentiel etait a l’epoque de construire les 

machines indispensables a l’industrie naissante. 

On dit que Denis Papin eut l'idee de construire une 
machine utilisant la vapeur d'eau en regardant 
bouillir de l'eau dans une marmite. La vapeur soulevant le couvercle, elle 
pouvait done aussi repousser un piston et ainsi fournir du travail. La 
motivation initiale etait done de repondre a un besoin industriel essentiel a 
l'epoque : trouver les conditions optimales pour « transformer » la 
« chaleur » en « travail ». On trouve dans cette phrase les trois mots 
fondateurs de la thermodynamique. Le nom meme donne a cette theorie 
emprunte a son histoire : il vient du grec « 0spuq » et « Suva pic; » qui 
signifient respectivement chaleur et force. Pourtant, nous verrons dans ce 
cours qu'aucun de ces trois concepts n'est essentiel pour comprendre la 






version actuelle de la theorie. A l'epoque, on s'interessait davantage a la machine thermique qu'a 
l'eau qui sert a la faire fonctionner. 

Entre le travail de D. Papin et la thermodynamique moderne telle qu’elle est enseignee 
aujourd’hui plusieurs etapes importantes vont marquer son histoire : 

• en 1824, Nicolas Leonard Sadi Carnot (physicien fran9ais, 1796- 
1832) developpe les premieres reflexions sur « la puissance motrice du feu 
et des machines propres a developper cette puissance ». Ces machines 
servent alors de support experimental a une reflexion scientifique et a une 
ebauche de theorie. En 1831, Carnot propose que la chaleur se conserve: 
un moteur thermique ne peut fournir du travail que s’il emprunte de la 
chaleur a la source chaude et en restitue a la source froide. 

• en 1860 : une nouvelle etape importante est franchie par James Prescott Joule (physicien et 
industriel anglais, 1818-1889). II enonce le principe fondateur de la 
thermodynamique « L’energie se conserve, c’est-a-dire que tout travail peut 
etre integralement transforme en chaleur ». Voila enonce le premier 
principe de la thermodynamique qui ne fait qu’ exprimer un postulat 
maintenant accepte par tous : la conservation de l’energie. L’energie devient 
alors la grandeur importante de la thermodynamique et en particulier 
l’energie propre au systeme : l’energie interne U. 

• en 1865 : Rudolph Clausius (physicien allemand, 1822-1888) precise que 
Ton ne peut pas faire n’importe quoi meme si l’energie se conserve. II 
enonce le second principe de la thermodynamique qui permettra de 
definir la temperature thermodynamique (T) et une grandeur bien 
difficile a comprendre par cette approche, l’entropie (S). 

Ainsi, la thermodynamique du XIX eme siecle est la science des transformations. De plus, le 
concept d’atome est loin d’etre acceptee a cette epoque. La version historique de la 
thermodynamique repose done essentiellement sur des postulats, appeles principes, sans 
reference a la physique a l’echelle atomique. Ces differents postulats constituent un ensemble 
coherent pour introduire la thermodynamique, mais cependant tres peu abordable. II est difficile 
de faire le lien entre l’experience sur laquelle reposent les raisonnements, le fonctionnement 
d’une machine a vapeur, et de nombreuses applications modemes de la thermodynamique. Ceci 
est d’autant plus evident que la plupart de ces applications ne mettent pas en jeu l’etude de 
transformations. Depuis le debut du XX eme siecle, nous savons que l’objet premier de la 
thermodynamique est l’etude de l'etat d'equilibre d’un systeme, situation particuliere dans 
laquelle celui-ci se trouve avant ou apres une transformation. 









• en 1875 : les travaux de Ludwig Boltzmann (physicien autrichien, 1844-1906) demontrent que 
la thermodynamique qui traite avant tout de phenomenes macroscopiques peut 
etre comprise au niveau microscopique : les atomes existent ! II introduit la 
celebre relation definissant l’entropie d’un systeme : S = k B ln( Q). Des lors, il 
est possible de donner un sens physique aux differentes grandeurs comme 
l’entropie ou la temperature, grace au passage de l'echelle 
microscopique) a la description macroscopique d'un systeme. 

• en 1880 : Josiah Williard Gibbs (physicien americain, 1839-1903) generalise 
le raisonnement de Boltzmann et definit les fonctions d’etat energie libre (F), 
enthalpie libre (G). . . decrivant un etat d’equilibre ; les notions de chaleur et de 
travail deviennent alors secondaires. 

Ainsi, une nouvelle presentation de la thermodynamique se met progressivement en place 
a la croisee des XIX eme etXX eme siecles. Cette nouvelle approche, qui s’appuie essentiellement sur 
la description de l’atome, se verra renforcee par les travaux de Max Planck (1900) et Albert 
Einstein (1905) qui definissent les bases de la theorie de l’atome que l’on appelle la mecanique 
quantique. 

C’est cette approche modeme, presentee de la maniere la plus simple possible, que nous 
decrirons dans ce cours. L’etat d’equilibre et les variables qui lui sont associees seront decrits 
dans un premier temps pour un corps pur. Dans un deuxieme temps, nous decrirons les 
transformations qui permettent a ce corps pur de passer d’un etat d’equilibre a un autre. Dans 
cette presentation, l’etude des transformations est une application parmi d’autres de la 
connaissance de l’etat d’equilibre, et l’etude des cycles un cas particular de transformations. 

Ce cours pourra servir d’ introduction a de nombreuses applications. Certaines y seront 
traitees directement, comme l’etude des diagrammes de phases (ou d’etat) du corps pur, ou 
comme celle des machines thermiques et de leur rendement. D’autres, comme la description des 
reactions chimiques presentee dans le cours de « thermodynamique chimique », pourront 
s’appuyer sur les notions introduites ici. Dans ce but, le lecteur trouvera a la fin de ce cours un 
chapitre consacre au melange de plusieurs corps purs. 

Ces quelques exemples montrent que la thermodynamique est une science essentielle, a 
la fois pour la physique et la chimie. C'est grace a la thermodynamique que de nombreux 
resultats de recherche en physique des materiaux sont actuellement discutes dans les 
laboratoires, comme l’etude des supraconducteurs, des materiaux magnetiques, des polymeres 
ou des cristaux liquides. La thermodynamique est egalement essentielle en chimie pour l'etude 
des reactions et en particulier des equilibres chimiques. Nous decouvrirons egalement, a travers 
de nombreux exemples donnes dans ce cours, qu'elle intervient tres souvent dans l'explication 
de phenomenes de la vie courante. 

Signalons enfin que l’histoire de la thermodynamique est reprise plus en detail dans le 
dernier chapitre de ce cours. 



atomique (ou 






Chapitre I : DECOUVRONS LE MONDE DE LA 
THERMODYNAMIQUE 



I - Generalites : 

1) Decrivons quelques experiences : 

Nous allons, dans un premier temps, decrire trois experiences facilement realisables. 
Le but est de faire sentir au lecteur quel est l’objet d’etude de la thermodynamique*. La 
premiere experience est la suivante : 




Vous avez place depuis longtemps au refrigerateur un recipient (une canette sur la figure ci- 
dessus) contenant votre boisson favorite. La temperature a l’interieur du refrigerateur est par 
exemple de 4°C. C’est aussi la temperature du liquide contenu dans la canette. Pour maintenir 
la boisson a cette temperature a l’exterieur du refrigerateur (la canette etant par exemple place 
sur une table dans une piece a 20 °C), il faut « isoler » ce recipient, par exemple en 
l’entourant d’une paroi en polystyrene. Si l’on supprime cette paroi a un instant donne, la 
boisson va se rechauffer pour atteindre peu a peu la temperature exterieure. Nous savons tous 
que cette evolution n’est pas instantanee. Dans cette experience, il existe done deux situations 
distinctes : celle ou la boisson se rechauffe, et celle ou la temperature du liquide a atteint la 
temperature de la piece. Dans ce dernier cas, on dit que le liquide est en equilibre thermique 
avec le milieu exterieur. Notons que le liquide se trouvait aussi en equilibre thermique avec 
son environnement a l’interieur du refrigerateur. Par contre, place sans protection sur la table, 



Vous pouvez retrouver ces trois experiences et leur analyse sur le site Ulysse de l’Universite: 
http://www.ulysse.u-bordeaux.fr 



- 1 - 



le liquide s’est rechauffe. Dans cette phase intermediate, il est hors d’equilibre, on dit qu’il 
subit une transformation, pour passer d’un etat d’equilibre a un autre. 

Soit maintenant 1’ experience illustree par la figure ci-dessous : 




Une bouteille d’helium est utilisee pour gonfler des ballons de baudruche. 
Initialement, la bouteille est fermee et un ballon vide est positionne a la sortie de la bouteille. 
II est alors totalement degonfle. Lorsqu’on ouvre la bouteille, du gaz s’en echappe et gonfle le 
ballon. Lorsque la pression d’helium dans le ballon est egale a la pression dans la bouteille 
(bien sur, l’experimentateur s’est arrange pour que la pression dans la bouteille ne soit pas 
suffisamment grande pour faire eclater le ballon), le volume du ballon n’evolue plus. On a, la 
encore, atteint un etat d’equilibre. Comme celui-ci correspond a l’egalite de deux pressions, 
on parle d’equilibre mecanique. 



Imaginons maintenant une derniere experience : 




On ouvre une bouteille d’ether dans une piece fermee. Progressivement, l’odeur 
d’ether va etre perceptible dans la piece. Des molecules d’ether se sont done echappees de la 



- 2 - 



bouteille vers la piece. Comme precedemment, il finit par s’etablir un equilibre ou une partie 
des molecules d’ether restera dans la bouteille, le reste se trouvant dans la piece. Cet equilibre 
resulte ici d’un echange de matiere (L ether). On parle alors d’equilibre osmotique. 

2) Quel point commun y a-t-il entre ces trois experiences ? 

De fait, une premiere analyse des trois experiences precedentes nous a conduit a faire 
de la thermodynamique sans le savoir. Dans les trois cas, l’experimentateur provoque une 
transformation. Au cours de celle-ci, nous observons une evolution d’un systeme en fonction 
du temps. Par exemple, le volume du ballon augmente dans le deuxieme exemple. Dans le 
troisieme, la quantite d’ether presente dans la piece augmente avec le temps. Dans ce dernier 
cas, on note done que la transformation s’accompagne d’un echange de matiere entre la 
bouteille et la piece. A la fin de l’experience, quand un etat d’equilibre est atteint, cet echange 
n’existe plus. Nous verrons dans la suite que des arguments du meme type s’appliquent aux 
deux autres experiences. La thermodynamique est la theorie qui va nous permettre de faire 
une analyse quantitative de ces experiences et en parti culier de caracteriser la nature de l’etat 
d’equilibre que Ton atteint. 

3) Quelques definitions : 

Prenons la marmite de Denis Papin et interessons nous a l’eau qu’elle contient. La 
marmite sur laquelle on place par exemple un couvercle est posee sur une table, dans une 
piece : 




Choisir de s’interesser a l’eau contenue dans la marmite, e’est faire le choix d’un 
systeme. Tout ce qui entoure le systeme (le « reste de l’univers ») constitue le milieu 
exterieur. Notons que dans l’exemple choisi, les parois de la marmite font partie du milieu 
exterieur, tout comme Pair contenu dans la piece. II serait bien sur possible, pour la meme 
experience, de faire un choix different de systeme (et done de milieu exterieur). Dans la suite 
du cours, nous ferons parfois plusieurs analyses d’une meme experience en changeant le 
systeme etudie. Ilfaut retenir a ce niveau qu'il est impossible d’elaborer un raisonnement 
thermodynamique sans d’abord parfaitement definir un systeme. Pour terminer la description 
de la figure ci-dessus, on notera que les limites de la piece sont materialisees par des 
hachures. Dans toute la suite, cela voudra dire que ces limites, qui constituent de nouvelles 
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parois, isolent completement l’interieur de la piece du reste de l’univers. En pratique, il est 
toujours possible d’isoler une partie de l’univers qui est seule susceptible de realiser des 
echanges avec le systeme etudie. C’est cette partie « active » de 1’univers que nous prendrons 
comme milieu exterieur. Nous pourrons alors declarer que l’ensemble systeme plus milieu 
exterieur constitue un systeme isole. Tout ce qui se situe a 1’ exterieur de cet ensemble pourra 
alors etre ignore dans les raisonnements. 

Precisons alors une caracteristique importante du systeme (l’eau contenue dans la 
marmite dans l’exemple choisi). Nous savons tous que l’eau se presente sous forme de 
molecules de formule chimique H 2 0. Dans une marmite de taille raisonnable, disons un litre, 
le nombre de molecules d’eau est extraordinairement grand. Rappelons que la masse molaire 
de l’eau est d’environ 18 g. Pour cette masse d’eau, il y a done environ Na ~ 6,02 10 23 
molecules (nombre d’Avogadro) et done environ 3,3 10 molecules dans un litre d’eau. On 
dit que le systeme est macroscopique. Retenons des maintenant : 

La thermodynamique est une science qui deceit les systemes macroscopiques. 

C’est le tres grand nombre d’atomes ou molecules contenus dans la marmite qui est a 
l’origine de la plupart des proprietes observees. Ainsi, l’eau bout a 100°C (a pression 
atmospherique). On dit que l’on observe un changement d’etat (ou changement de phase), 
liquide-vapeur, que l’on etudiera dans la suite de ce cours. Il n’y aurait pas de changement 
d’etat si le nombre de molecules n’etait pas macroscopique. 

Une derniere idee est capitale. La thermodynamique ne permet pas de decrire les 
systemes macroscopiques en toute circonstance. Pour preciser ceci, imaginons que, dans 
l’experience precedente, la marmite contienne au depart de l’eau chaude (a une temperature 
superieure a celle de la piece). Nous savons intuitivement ce qui va se passer : l’eau va « se 
refroidir ». Si l’on attend tres longtemps, la temperature de l’eau dans la marmite sera egale a 
celle de la piece. A partir de la, une serie de mesures de la temperature donnera toujours le 
meme resultat. On a atteint un etat d’equilibre du systeme. Les mesures effectuees sur le 
systeme sont alors independantes du temps; le systeme se trouve dans une situation 
particulierement simple. L’etape qui a precede etait beaucoup plus complexe. Ainsi, lorsque 
l’eau « se refroidit », sa temperature n’est plus definie. Pour s’en convaincre, on peut 
plonger un thermometre a differents endroits de la marmite (pres des parois ou plus au centre) 
et on trouvera des valeurs differentes. De plus, la plupart des mesures effectuees sur le 
systeme donne des resultats dependants du temps. Le systeme etudie est alors hors 
d’equilibre car il subit une transformation. 
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On appelle ainsi transformation le passage d’un etat cTequilibre a un autre. 



Au XIX eme siecle, les premieres experiences sur lesquelles furent construits les 
fondements de la thermodynamique portaient sur des transformations (il faut provoquer une 
transformation pour produire du travail dans une machine). Paradoxalement, les scientifiques 
qui ont ameliore la theorie au debut du XX eme siecle ont montre que le veritable objet d’etude 
de la thermodynamique etait la description de l’etat d’equilibre. L’etude des transformations 
devient alors une application de l’analyse de l’etat d’equilibre. Au XIX eme siecle, la 
thermodynamique a, en quelque sorte, ete inventee a l’envers. II est naturel, au debut du 
XXI eme siecle, de remettre les choses a l’endroit ! Ce premier chapitre est done naturellement 
consacre a la description de l’etat d’equilibre. 



4) Le schema a 2 compartiments, le monde en miniature : 

Dans T experience precedente, nous avons choisi le systeme (l’eau dans la marmite) et 
le milieu exterieur (la piece plus les parois de la marmite). Precisons tout d’abord le role des 
parois qui separent le systeme du milieu exterieur. Dans une experience reelle, ces parois sont 
constitutes d’une certaine quantite de matiere. On peut cependant toujours raisonner en 
supposant les parois comme une frontiere immaterielle. Dans ce cas, elles n’appartiennent ni 
au systeme, ni au milieu exterieur. Elles restent cependant essentielles car elles fixent les 
conditions aux limites imposees au systeme. 

Ainsi, si le recipient que l’on sort du refrigerateur est entoure d’une paroi de 
polystyrene, le liquide qu’il contient restera a sa temperature initiale tant que l’on laissera 
cette paroi isolante. De meme, a l’inverse, la bouteille contenant de Tether peut etre poreuse, 
ce qui entrainera, bouchon ferme, un echange de molecules d’ ether entre la bouteille et la 
piece. Si cette bouteille est en verre, il faudra l’ouvrir pour permettre cet echange. Ainsi, la 
nature des parois determine les echanges possibles entre le systeme et le milieu exterieur. 
Lorsque T echange d’atomes ou de molecules est interdit, on parle de systeme ferme. Si tout 
echange d’energie est interdit, on parle de systeme isole. 

Pour completer les arguments precedents, on notera que Ton va retrouver dans toute la 
suite le couple systeme / milieu exterieur. Cet ensemble peut se schematiser de maniere tres 
simple : par un schema a deux compartiments. Ainsi, on peut imaginer deformer continument 
la figure precedente pour amener la marmite dans un coin de la piece, puis deformer la piece 
pour se retrouver dans la situation suivante : 






Le compartiment de gauche symbolise alors le systeme, celui de droite le milieu 
exterieur. La paroi qui separe les deux compartiments symbolise 1’ ensemble des parois 
existant a la frontiere du systeme. Les hachures rappellent que l’ensemble systeme plus milieu 
exterieur constitue un systeme isole. II faut bien sur realiser que ce schema n’est pas « a 
l’echelle » : en general, le milieu exterieur est de beaucoup plus grande taille que le systeme 
lui-meme et il faudrait alors dessiner un compartiment de droite beaucoup plus gros que celui 
de gauche ! 

Les trois experiences decrites au debut de ce chapitre peuvent etre schematisees de la 
meme fagon, une fois choisi le systeme et le milieu exterieur. Cela signifie que la forme de la 
canette dans la premiere experience, la forme du ballon et de la bouteille de gaz dans la 
deuxieme ou la forme de la bouteille qui contient Tether dans la troisieme ne sont pas 
importantes. 

En fait, on peut decrire de nombreuses experiences de thermodynamiques grace a ce 
schema a deux compartiments. 



5) Precisons les choses avec un nouvel exemple : 

Considerons un recipient ferme contenant un gaz (par exemple de T helium) pose dans 
une piece contenant un autre gaz (de l’argon par exemple). Au temps t 0 , on ouvre ce recipient 
(on perce la paroi). Si Ton adopte la schematisation precedente, nous representerons 
T experience de la fagon suivante : 









systeme 


Ar 


He 










Mesurons alors le nombre d’atomes d’helium, N He , et d’atomes d’ argon, N Ar , dans le 
systeme (dans le compartiment de gauche) au cours du temps : 
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Pour t < to, N He et N Ar ne dependent pas du temps. De plus, N Ar est nul. Le systeme etant 
prepare ainsi depuis tres longtemps, ses proprietes ne dependent pas du temps. II se trouve 
alors dans un etat d’equilibre. L’ouverture du recipient a to provoque une transformation au 
cours de laquelle les nombres d’atomes N He et N Ar dans le systeme changent. C’est done 
grace a un echange de matiere que le systeme atteint un nouvel etat d’equilibre ou N He et N Ar 
sont maintenant tous les deux non nuls et ne changent plus. On retiendra : 

Lorsque qu’un etat d’equilibre est atteint, il n’y a plus d’ echange 
entre le systeme et le milieu exterieur 

Une definition plus rigoureuse de l’etat d’equilibre d’un systeme est done : 

Un etat d’equilibre d’un systeme macroscopique est une situation particuliere 
oil le systeme n ’echange rien avec le milieu exterieur et oil ses proprietes 
macroscopiques sont independantes du temps. 

On precise ici « proprietes macroscopiques » car il s’agit de resultats de mesures « a notre 
echelle ». Par exemple, on mesure les nombres N He et N Ar , ce qui revient a estimer la masse 
d’helium ou d’ argon presente dans le systeme. Nous verrons dans le chapitre suivant ce que 
l’on peut dire si l’on observe le systeme avec une resolution beaucoup plus grande, pour 
suivre par exemple les atomes individuellement. 

A contrario, pendant une transformation, il peut y avoir des echanges entre le systeme 
et son environnement. Nous verrons dans la suite en quoi consistent ces echanges. 

Nous retiendrons des maintenant : 

La thermodynamique est la science dont le but premier est de decrire les etats 
d’equilibre d’un systeme macroscopique. 

Il est done indispensable de preciser la nature de l’etat d’equilibre et en particulier de definir 
les grandeurs qui le caracterisent. 
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II - L’etat d’equilibre macroscopique : 

1) Energie totale : 

Nous savons que l’une des caracteristiques d’un systeme quelconque (outre sa 
position, sa vitesse, ...) est son energie. Ainsi si nous lanqons une balle en l’air, cette energie 
se compose de deux contributions, l’energie cinetique et l’energie potentielle. De maniere 
plus generale, l’energie totale d’un systeme est donnee par la somme de toutes les 
contributions a l’energie. 

Prenons l’exemple d’un gaz (par exemple de l’helium). Si l’on observe ce systeme a 
l’echelle atomique (on dit alors que l’on en fait une description microscopique), le systeme 
est constitue d’un ensemble d’atomes en mouvement : 




Dans le cas le plus simple ou il n’y a pas d’interaction entre les atomes, l’energie de ce 

N l 

systeme est la somme des energies cinetiques de chaque atome : E c = ^ —mv; , ou m est la 

/-1 2 

masse d’un atome, v t la vitesse de l’atome i et N le nombre total d’atomes. 



Exercice 1 : A propos de I’origine des energies en mecanique. 

On ecrit en general V energie cinetique d’un atome de masse m : 

1 -2 
£ r = — mv 
c 2 

ce qui implique que l’ energie cinetique est nulle quand la vitesse est nulle. Selon la theorie de 
la relativite restreinte, une formule plus generale est : 




Que devient cette formule pour v petit devant c (vitesse de la lumiere ) ? On donne la formule 
approchee ~ 1 + x/2, pour x « 1. Quelle est alors la nouvelle origine des energies ? 

Que devient alors I’origine des energies pour un systeme de N atomes ? 



On retiendra de l’exercice 1 que, dans tout probleme de mecanique, il faut faire un 
choix d’origine des energies. Ceci se generalise a toute la physique et se repercute en 
particulier sur les raisonnements effectues en thermodynamique. 
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2) Postulat de conservation de l’energie : 

En thermodynamique, comme dans toute la physique et la chimie, on admet le postulat 
de conservation de l’energie : 

L’energie totale d’un systeme se conserve 



Ainsi, toute variation de l’energie totale d’un systeme resulte d’un echange entre le systeme et 
le milieu exterieur. Done (puisqu’il n’y a pas d’ echange a l’equilibre) : 



A Vequilibre thermodynamique, Venergie totale 
du systeme reste constante 



3) L’energie interne U : 

Enlevons de l’energie totale tout ce qui n’est pas interessant pour faire de la 
thermodynamique, par exemple l’energie de translation ou de rotation resultant d’un 
mouvement d’ensemble du systeme (ce n’est pas parce que l’on donne un coup de pied dans 
la marmite que la description de l’eau qu’elle contient est differente !). De plus, eliminons 
tout effet d’un champ exterieur, par exemple le champ de pesanteur (la description de l’eau 
sera la meme au premier etage et au rez-de-chaussee d’un batiment !). Une fois enleves ces 
differents termes, il ne reste que l’energie propre au systeme lui meme. Pour cette raison, on 
parle alors d’energie interne : 



Done : 



L’energie interne U est Venergie du systeme au repos, 
en absence de champ exterieur 



Si le systeme est au repos et en absence de champ exterieur, le principe de 
conservation de Venergie s’ applique a U qui reste constante a Vequilibre 

4) Grandeurs d’etat : 

Dans toute la suite, on considere, sauf exception, le systeme au repos et en absence de 
champ exterieur. L’energie interne U reste alors constante a l’equilibre. C’est done une 
grandeur qui caracterise en partie cet etat d’equilibre. On dira que U est une grandeur d’etat. 

De maniere plus systematique, on cherche une liste de grandeurs d’etat qui 
caracterisent l’etat d’equilibre d’un systeme macroscopique. En plus de l’energie interne U, 
on peut aussi citer le nombre d’atomes N de chaque espece atomique ou moleculaire presente 
dans le systeme. De maniere empirique, on sait aussi que la temperature T (a definir 
rigoureusement dans la suite du cours) ou la pression p doivent etre des grandeurs d’etat. 
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Le volume V du systeme est egalement une grandeur d’etat. En effet, une modification 
de volume AV d’un systeme implique un echange d’energie (de travail mecanique) entre le 
systeme et le milieu exterieur. Par exemple, si la pression exterieure, p exn est supposee 
constante, le travail des forces de pression 1 est : 

W = FAl = - Pext AV 




p 


F 


Pext 









A1 



> 



O 



z 



◄ — 

A1 



*- 



O 



z 



(a) 



(b) 



Dans le cas (a), la force appliquee a une composante suivant z negative et la variation de 
volume est positive, W est done negatif. Dans le cas (b), la force n’a pas change de sens, mais 
la variation de volume est negative. W est done positif. 

On peut done commencer a dresser une liste de grandeurs d’etat : T, p, U, V, N... 
Toutes ces grandeurs ne sont pas independantes. Ainsi, l’energie interne U d’un corps pur 
(systeme constitue d’un seul type d’ atonies 1 ) varie avec T, V et N. Done, on pourra considerer 
que U est fonction de T, V et N. On dira done que U est une fonction d’etat, T, V, N jouant 
alors le role de variables d’etat. Toutefois, en inversant la relation U(T, V, N), on obtient par 
exemple T(U, V, N) ou T est maintenant une fonction d’etat, et U, V et N des variables d’etat. 
Toute variable d’etat peut done etre fonction d’etat et reciproquement. C’est pour cette raison 
que l’on parle de grandeurs d’etat. 

Remarquons enfin que U, V et N sont definies meme hors d’equilibre. Ce n’est pas le 
cas de T ou p. En fait, on sait definir l’energie, le volume ou le nombre d’atomes 
independamment de toute analyse thermodynamique. Pour cette raison, on dit que U, V et N 
sont des grandeurs d’etat primitives. 



t Le travail des forces de pression est calcule en considerant la force exterieure qui s’applique sur la paroi. Cette 
force est toujours dirigee de l’exterieur vers l’interieur, quelles que soient les pressions relatives. 

+ Dans la suite, on parlera pour simplifier d’atomes, meme si les constituants elementaires du systeme sont des 
molecules. 



- 10 - 




5) Variables (fonctions) d’etat intensives / extensives : 

On multiplie la taille d’une experience par 2, toute chose egale par ailleurs : 



U,V,N,n 

T,P,V/N,V/n 




Certaines variables (comme U, V, N) ont double. On dit que ce sont des variables extensives. 
D’autres n’ont pas change (comme p ou T). On dit que ce sont des variables intensives. 
Remarquons que vn=V/N, volume par atome, rapport de deux variables extensives, est une 
variable intensive. On peut aussi introduire le nombre de moles, n = N/Na qui est une 
variable extensive (en passant de N a n, on effectue en quelque sorte un simple « changement 
d’unite »). Alors, le volume molaire V mo i=V/n est une variable intensive. 



Exercice 2 : Completer le tableau suivant 



Variable 


Variable intensive 


Variable extensive 


V 






1/V 






V/N 






v 2 /n 






V 2 






p/V 






pV 






ln(V/Nv 0 ) (v 0 =cste) 






1/T 






rj~2 







On notera apres l’exercice 2 que certaines variables ne sont ni intensives, ni extensives, 
comme par exemple 1/V. 
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Ill - Le contenu de l’etat d’equilibre : 

1) Description d’une experience : 

Considerons la premiere experience decrite dans ce chapitre : un recipient contenant 
un liquide initialement a 4°C est pose sur une table, dans une piece dont la temperature est de 
20°C. Adoptons une schematisation avec deux compartiments. Le compartiment de gauche 
symbolise le systeme (le liquide), celui de droite le milieu exterieur (la piece). La paroi 
centrale symbolise l’ensemble des parois autour du liquide qui controlent les echanges entre 
le systeme et le milieu exterieur. 

Initialement, la paroi centrale empeche tout echange entre le systeme et le milieu 
exterieur. On dit que cette paroi est isolante^. Dans une experience reelle, une paroi 
metallique entouree d’une couche d’isolant comme le polystyrene constitue une bonne 
approximation de paroi isolante. Suivant la convention deja introduite, on hachure alors la 
paroi centrale (P) : 



(P) 




Prepares ainsi, le systeme et le milieu exterieur se trouvent chacun dans un etat 
d’equilibre. La temperature T et la pression p du systeme sont mesurables. Elies n’ont aucune 
raison d’etre egales a la temperature et a la pression du milieu exterieur, la paroi centrale 
assurant une parfaite isolation du systeme. 

On modifie a un instant donne la nature de la paroi centrale, en enlevant le 
polystyrene. II ne reste alors que la paroi metallique de la canette et des echanges d’energie 
sont maintenant possibles entre le systeme et le milieu exterieur.** On dit que l’on a transfert 
de chaleur 1 '. Par contre, la paroi centrale est indeformable et impermeable (c’est-a-dire non 
poreuse), ce qui assure que le volume et le nombre d’atomes presents dans le systeme ne 
changent pas. On genere ainsi une transformation ou un echange d’energie entre le systeme et 
le milieu exterieur s’effectue a volume et a nombre d’atomes constants. On atteint alors un 
nouvel etat d’equilibre et nous savons intuitivement que la temperature du systeme est 
maintenant egale a celle du milieu exterieur. 

On dit que le systeme et le milieu exterieur sont en equilibre thermique. 

§ Traditionnellement, on qualifie d’adiabatique une paroi empechant tout echange de chaleur. Une paroi 
isolante est adiabatique, indeformable et etanche. 

** On dit alors que la paroi est diathermale. 

La notion de chaleur ne peut se definir que dans le cadre d’un echange entre le systeme et le milieu exterieur, 
c’est a dire pendant une transformation. La chaleur n’est pas une grandeur d’etat qui peut caracteriser un etat 
d’equilibre. 
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Notons que les pressions du systeme et du milieu exterieur sont encore a priori differentes et 
il n’y a pas eu non plus de melange entre le liquide du systeme et le gaz de la piece (le milieu 
exterieur). Repartons de ce nouvel etat d’equilibre, en imaginant que la paroi qui entoure le 
systeme peut se deformer, ou bouger, changeant le volume du systeme. 

On debloque maintenant la paroi centrale qui se deplace jusqu’a ce que les pressions 
du systeme et du milieu exterieur deviennent identiques (dans ce cas la somme des forces qui 
s’appliquent sur la paroi centrale est nulle et celle-ci peut rester immobile). 

Dans cette deuxieme etape, qui rappelle la deuxieme experience decrite au debut de ce 
chapitre, le volume du systeme a change : il y a eu echange de volume entre le systeme et le 
milieu exterieur. Notons que cet echange, qui resulte du travail des forces de pression du 
milieu exterieur, est egalement un transfert de travail mecanique. Il aboutit a l’egalite des 
pressions, c’est-a-dire a l’equilibre mecanique : 



(P) 




Le systeme et le milieu exterieur sont en equilibre thermique et mecanique 



Une troisieme etape est encore possible : on peut provoquer une nouvelle 
transformation en pedant la paroi centrale, c’est-a-dire en permettant un echange d’atomes 
entre le systeme et le milieu exterieur. C’est ce que nous avions fait en ouvrant une bouteille 
d’ether dans un piece (troisieme experience). Cet echange de matiere conduit a un nouvel 
equilibre que l’on appelle equilibre osmotique : 
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Le systeme et le milieu exterieur sont maintenant en equilibre thermique, 
mecanique et osmotique. On dit qu ’ils sont alors en equilibre thermodynamique 

Ainsi, l’equilibre thermodynamique resulte, dans cette experience, de la conjonction 
des trois equilibres, thermique, mecanique et osmotique. 



Exercice 3 : 

On consider e deux systemes d’un meme corps pur, constitues du mime nombre d’atomes N, 
en equilibre thermodynamique a la pression p et ala temperature T. Les volumes de ces deux 

systemes sont-ils toujours egaux ? 



Apres cet exercice, on notera qu’il y a deux types de grandeurs intensives. Celles, comme T 
ou p, qui s’egalisent quand deux systemes sont en equilibre thermodynamique. On dit que ce 
sont des parametres intensifs de type champ. D’autres, construites comme le rapport de deux 
variables extensives (comme V/N) peuvent rester differentes. On dit que ce sont des 
parametres intensifs de type densite. 

2) Bilan energetique : 

A chaque etape du raisonnement, on a pu identifier des echanges entre le systeme et 
son environnement qui correspondent tous a des echanges d’energie. Ainsi, les transferts de 
chaleur (etape 1) ou de travail (etape 2) sont des echanges d’energie. L’etape 3 correspondant 
a un echange de matiere implique egalement une modification de l’energie interne du 
systeme. On dit aussi que l’on transfere du travail chimique. A chaque etape, le systeme 
passe d’un etat d’equilibre a un autre. L’energie interne varie. Cette variation correspond a 
1’ echange d’energie avec le milieu exterieur. 

Analysons plus en detail l’etape 2, qui aboutit a l’equilibre mecanique. L’echange 
d’energie est alors un transfert de travail mecanique qui correspond a un echange de volume 
entre le systeme et 1’ environnement. Ce dernier aspect est le plus important : le travail, 
contrairement au volume n’est pas une grandeur d’etat (il n’y a pas une certaine quantite de 
travail a l’equilibre dans un systeme). Puisque l’on cherche une liste des grandeurs d’etat 
attachees a l’etat d’equilibre, on retiendra que l’etape 2 correspond a un echange de volume. 
Dans le meme temps, l’equilibre mecanique est atteint quand les pressions du systeme et de 
1’ environnement sont egales. On met ainsi en evidence un couple de grandeurs d’etat 
conjuguees (nominees aussi variables conjuguees si Ton traite ces grandeurs comme des 
variables) : 

V, variable extensive s ’ echange , p variable intensive s ’ egalise . 
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II est assez naturel que la variable V qui s’echange soit extensive (il faudra echanger 
deux fois plus pour arriver au meme resultat si le systeme est deux fois plus gros). De meme, 
il est normal que p soit intensif car l’egalite des pressions intervient quelle que soit la taille du 
systeme. 

Considerons I’etape 1 (qui conduit a Tequilibre thermique). Nous connaissons 
intuitivement la variable intensive qui s’egalise : il s’agit de la temperature T. La grandeur 
d’etat qui s’echange nous est inconnue (il ne peut s’agir de la chaleur car celle-ci n’est pas une 
grandeur d’etat, tout comme le travail). Il s’agit done d’une nouvelle grandeur d’etat, 
extensive, qu’il faut definir a ce niveau. On l’appelle entropie et on la note S. 

Considerons enfin I’etape 3. Nous connaissons la variable extensive qui s’echange, 
e’est le nombre d’atomes (il y en a deux, Nj et N 2 , si deux types d’atomes sont presents). La 
variable intensive (une par type d’atome) est inconnue. On l’appelle potentiel chimique et on 
la note p. On doit introduire p, et p 2 si deux types d’atomes sont presents. 

On peut resumer l’etat de la discussion par un tableau qui fait apparaitre les couples de 
variables conjuguees a chaque etape : 





Variable intensive 
qui s’egalise 


Variable extensive 
qui s’echange 




Equilibre thermique 


T 


S 


Transfert de chaleur 

Q 


Equilibre mecanique 


P 


V 


Transfert de travail 
W 


Equilibre osmotique 


Pi 


Nj 


Transfert de 
travail chimique 


P 2 


n 2 



Il y a quatre lignes au tableau dans l’exemple choisi car il n’y a que 4 fa 9 ons 
independantes d’echanger de l’energie entre le systeme et son environnement. De meme, pour 
un corps pur simple (un seul type d’atomes et dans lequel aucun phenomene electrique ou 
magnetique n’ intervient), il n’y a que 3 modes d’echanges independants et done trois lignes 
au tableau qui devient alors : 





Variable intensive 
qui s’egalise 


Variable extensive 
qui s’echange 


Equilibre thermique 


T 


S 


Equilibre mecanique 


P 


V 


Equilibre osmotique 


p 


N 
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Terminons la discussion en prenant l’exemple du corps pur simple (un chapitre sera consacre 
au melange de plusieurs corps purs en complement du cours). Les trois lignes du tableau 
correspondent a des echanges d’energie. Ceci signifie qu’il y a pour un corps pur trois fa£ons 
independantes de faire varier l’energie interne : 

- a V et N constants, en faisant varier S 

- a S et N constants, en faisant varier V 

- a S et V constants, en faisant varier N 



En d’autres termes, l’energie interne U est fonction des trois variables independantes 
S, V, et N, soit U(S, V, N). Ici U est traitee comme fonction et S comme variable. II est bien 
sur equivalent d’inverser le raisonnement et de considerer que S est fonction de U, V et N, 
soit S(U, V, N). Presente ainsi, notre raisonnement montre qu’une fatjon de connaitre l’etat 
d’equilibre suppose la connaissance de la fonction S(U, V, N), les variables primitives U, V et 
N etant connues. Une etape essentielle de la construction de la thermodynamique est done la 
definition de l’entropie qu’il faudra dans un premier temps exprimer en fonction de U, V et N. 
Nous verrons au chapitre suivant que la signification physique de cette grandeur d’etat peut 
etre precisee si Ton part d’une description a l’echelle atomique du systeme, pour remonter a 
l’etat d’equilibre macroscopique. 



3) Les grandeurs d’etat T, p et p : 

Avant de faire ce travail, nous allons nous convaincre que la seule connaissance de la 
fonction S(U, V, N) permet de caracteriser completement l’etat d’equilibre d’un corps pur et 
permet par exemple de construire completement le tableau presente precedemment. Puisque 
U, V, N et S sont supposes connus, il faut montrer que la fonction S(U, V, N) permet de 
calculer les grandeurs d’etat restantes, soit T, p et p. Pour ceci, on s’appuiera une fois de plus 
sur l’etape 2 de l’experience decrite precedemment. Une fois l’equilibre mecanique etabli, la 
situation est la suivante : 



p — pext 



pext 



A partir de la, modifions le volume du systeme de dV (infiniment petit). L’echange 
infinitesimal d’energie* entre le systeme et le milieu exterieur qui resulte de cette variation de 
volume s’ecrit : 

dU = 8W = -p ext dV = -pdV 



On note 6W, plutot que dW, le travail elementaire pour bien noter que W n’est pas une grandeur d’etat. 
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On applique ici la formule generale du travail echange lorsque la pression exterieure est 
connue, avec de plus, p = p ext (equilibre mecanique). 

On notera que dU correspond, dans ce cas particulier, a la variation d’energie interne 
(sans rien changer d’autre, c’est-a-dire compte tenu de la discussion precedente, a S et N 
constants). + La pression s’obtient done, au signe pres, en effectuant le rapport dU/dV, soit 
avec une notation plus correcte (car elle precise les variables fixees lors de la derivation) : 

(dU_\ 

P \dV) s>N 

Le signe moins permet ici de retrouver la definition habituelle de la pression (quantite 
toujours positive ou nulle avec cette convention de signe donnee au paragraphe II-4). 

Done, une fois la fonction U(S, V, N) connue, il suffit de calculer sa derivee partielle 
par rapport a V, a S et N constants, pour obtenir la pression. Par analogie, on definira les deux 
autres grandeurs intensives T et p a partir des deux autres derivees partielles de cette fonction. 
Cette fois, il n’y a pas de definition pre-etablie et done pas de raison d’introduire un signe 
moins, soit : 

T jm e. 

\ssl VN * \m) sv 

Cela revient a ecrire la differentielle totale de la fonction U(S, V, N) : 

dU = TdS - pdV + pdN 

On notera que cette differentielle totale contient trois termes (pour un corps pur) puisque que 
l’energie interne est alors fonction de trois variables independantes. 

On reconnait dans cette forme differentielle (ou dans les definitions de T, p et p) les couples 
de variables conjuguees. On dira que T et S sont conjuguees par rapport a U, tout comme -p et 
V ou p et N. Pour prendre en compte le signe moins associe a la pression, on actualisera le 
tableau precedent : 





Variable intensive 
qui s’egalise 


Variable extensive 
qui s’ echange 


Equilibre thermique 


T 


S 


Equilibre mecanique 


-P 


V 


Equilibre osmotique 


p 


N 



f Ce n’est pas la differentielle totale de U qui correspondrait a la variation la plus generale de cette fonction (voir 
le rappel mathematique sur les fonctions a plusieurs variables a la fin de ce chapitre). 
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4) Une formulation equivalente des equations d’etat : 

Les trois relations precedentes permettent de calculer T, p, u a partir de la fonction 
U(S, V, N) et ainsi de completer la construction du tableau. On les appelle les trois equations 
d’etat du systeme. Pour un corps pur, il y a bien trois equations d’etat, puisqu’il y a trois 
lignes au tableau (de meme, il y en a quatre pour un melange de deux constituants). 

Compte tenu de la discussion du paragraphe precedent, il est cependant plus naturel de 
partir de la fonction S(U, V, N) et done de chercher la signification physique des trois 
derivees partielles de cette fonction. A partir de : 



on tire : 



soit : 



dU = TdS - pdV + pdN 



dS = —dU +—dV - —dN 

T T T 



1 ( dS\ p ( dS\ p ( dS ( 

T = \du) ViN T = \d v) UN T = ~\dN) UiV 



Ceci constitue une nouvelle forme, equivalente a la premiere, des trois equations d’etat 
d’un corps pur.* On montre ainsi que la fonction S(U, V, N) permet directement de calculer T, 
p, u (en fait 1/T, p/T et p/T) et done de completer la connaissance du tableau. Tout comme 
U(S, V, N), cette fonction contient done a elle seule toute l’information sur l’etat d’equilibre 
du corps pur. On notera que 1/T et U forment un couple de variables conjuguees par rapport a 
S, tout comme p/T et V ou -p/T et N. 

5) Signification physique des equations d’etat : 

Reprenons l’analyse d’une experience qui conduit a l’equilibre mecanique. A T et N 
fixes, une modification de volume conduit a l’egalite des pressions du systeme et du milieu 
exterieur. Dans une telle experience, on ne peut done pas pretendre fixer simultanement p et 
V. Si Ton fixe le nombre d’atomes (la quantite de matiere), la temperature et la pression d’un 
systeme, il n’est plus possible de controler aussi le volume de ce systeme. Reciproquement, 
ayant fixe le nombre d’atomes et la temperature, on ne peut pas controler la pression si Ton a 
deja fixe le volume. 

D’un point de vue purement mathematique, considerons les deux premieres equations 
d’etat ecrites a partir de l’entropie. La premiere va permettre de calculer T(U, V, N). La 
seconde va donner p/T en fonction du meme jeu de variables. En rassemblant ces deux 
informations, on va en deduire U(T, V, N) et p(T, V, N). 



$ Notons ici que l’energie interne s’exprime en joule (J) et l’entropie en joule par kelvin (J/K). 
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Prenons par exemple la deuxieme de ces fonctions. Elle indique que la pression 
s’exprime en fonction des variables T, V et N. En inversant cette relation, on pourra de 
maniere equivalente exprimer V en fonction de T, p, N. Les quatre grandeurs d’etat T, V, N et 
p ne sont done pas independantes. Plus precisement, on note que ce sont les variables 
conjuguees V et p qui ne sont pas independantes. 

De maniere plus generale, deux variables conjuguees quelconques ne sont pas 
independantes. Pour preciser l’etat d’equilibre d’un systeme, il faut choisir un jeu de trois 
variables independantes en prenant une variable par ligne du tableau precedent. Une fois ce 
choix effectue, le reste de l’information s’obtiendra soit par des mesures, soit en elaborant un 
modele du systeme etudie. Les equations d’etat expriment precisement les relations existant 
entre les differentes variables d’etat. 

Cette remarque prendra tout son sens dans la suite de ce cours, par exemple lorsque 
nous traiterons des applications. Ainsi, pour decrire le diagramme d’etats d’un corps pur, il 
faut choisir deux variables intensives independantes, car la quantite de matiere n’est pas pour 
cette discussion une variable pertinente (voir chapitre IV). En accord avec la discussion 
precedente, ces variables seront par exemple T et p ou encore T et V mol (soit la variable V 
normalisee a une mole), mais jamais p et V mol . 



IV - Coefficients thermoelastiques et calorimetriques : 

1) Generalites : 

A ce stade du cours, les grandeurs d’etat introduites nous sont plus ou moins 
familieres. Pour le realiser, il suffit de se demander celles que nous saurions mesurer. Il est 
clair que la mesure de la temperature, de la pression, du volume ou du nombre d’atomes 
(e’est-a-dire de la masse si la masse molaire du corps pur est connue) sont possibles. Il n’en 
est pas de meme pour l’entropie et le potentiel chimique. C’est pour cette raison que nous 
avons tendance a privilegier les jeux de variables independantes (T, V, N) ou (T, p, N). De 
plus, le paragraphe precedent nous a montre l’interet de mesurer ou de calculer a l’aide d’un 
modele U(T, V, N) ainsi que la relation existant entre p, T, V et N. Dans ce but, nous allons 
introduce des quantites mesurables qui permettent de preciser ces relations. 

2) Coefficients thermoelastiques : 

Le but est de caracteriser la variation avec T et p du volume d’un systeme. On definit 
essentiellement deux coefficients thermoelastiques : 

• le coefficient de dilatation isobare a qui mesure la variation de volume liee a une 
variation de T, a p et N constants : 

am L(*L\ __W*v\ i 

v\ar) p . N v n \st) p v„,\ & > p 
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• le coefficient de compressibility isotherme x T qui mesure la variation de volume en 
fonction de la pression, a T et N constants : 



±{*V\ 1 {dVmol\ 

V \ dp ) j jy V pj \ dp ) j Vmd ' dp ) j 



(le signe - permet de definir un coefficient positif car V diminue quand p augmente). 

Pour un systeme incompressible, on a : Xt = 0 (pas de variation du volume molaire avec p). 

3) Coefficients calorimetriques : 

On veut maintenant caracteriser la fonction U(T, V, N). Comme l’origine des energies 
est choisie arbitrairement, seules les variations de l’energie interne sont mesurables. II est en 
particulier interessant de caracteriser la variation de l’energie interne avec T, a V et N 
constants. La raison en est la suivante. 

On imagine que l’on realise 1’ experience suivante : 




On apporte une quantite d’energie AE par une resistance electrique. C’est le seul apport car 

les parois autour du systeme sont adiabatiques. On cherche la relation avec la variation de 

AE 

temperature AT. La reponse du systeme est alors caracterisee par le rapport . Pour cette 

AT 

experience, on a encore AE = AU, et si cette quantite est infiniment petite, le rapport 
precedent tend vers C v = [ — — \ . Cette quantite est appelee capacite calorifique a 

V dT ) y N 

volume constant* (sous entendu aussi a N constant). On voit que pour la calculer il faut partir 
de la fonction U(T, V, N). On a ainsi : 



soit : 



du. m dT+ m m 

\nrl VN \dV ) T N \dN) rv 



du 



dU 



dU = C v dT + | — | dV + \ — | dN 



dV / t,N V dN / j y 



Les capacites calorifiques sont quelquefois appelees capacites thermiques. 
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Ainsi, C v est extensive et l’on definit aussi la capacite calorifique par atome c v = Cy/N ou par 
mole C y° l =C v /n. Lors d’une normalisation par gramme, on parle plutot de chaleur 
specifique. Ces trois demieres grandeurs sont intensives. 

On notera qu’une variante de 1’ experience precedente est la suivante : 




L’apport energetique est cette fois realise par un transfert de chaleur AE = Q. On a toujours 
AE = AU et la quantite de chaleur re§ue par le systeme dans cette transformation qui 
s’effectue a V et N constants est identifiable a AU. 

On ecrit quelquefois : 

Q v = AU 

et pour une transformation infinitesimale§ : 

6Qv=C v dT 

De maniere equivalente, on peut dire que C v mesure aussi le rapport entre la chaleur 
echangee a V et N constants et la variation de temperature. 



Notons que, du fait de l’expression de la differentielle totale de U(S, V, N), on obtient 



aussi : 



soit : 



dS=^dT + 

T 



\dV) 



T,N 



\dN; 



T,V 






C V = T i — ou encore : C v 

\dT) VN 



d _ rp( \ 

\ dT ), 



mol 



Decrivons maintenant une experience a p et N constants. On realise par exemple 
1’ experience suivante : 




§ On ecrit 5Q plutot que dQ pour noter que Q n’est pas une grandeur d’etat. 
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On apporte une quantite d’energie AE par une resistance electrique. Les parois autour du 
systeme sont adiabatiques mais le systeme echange du travail avec le milieu exterieur (V 
change). On cherche toujours la relation entre AE et AT. La reponse du systeme est toujours 

caracterisee par le rapport ^7 . Pour cette experience, on a AU = AE - p 0 AV, ou p 0 est la 

pression exterieure. Done, AE = AU + p 0 AV = AH (car la pression p 0 est la meme au debut et 
a la fin de la transformation), ou Ton a defini une nouvelle fonction d’etat, H, appelee 
enthalpie, comme H = U +pV. Nous reviendrons au chapitre III sur les proprietes de H. 

Le rapport pertinent est ainsi AH/AT. Si la variation de temperature est infiniment 

dH \ 

. On l’appelle capacite calorifique a pression 

dT > p,N 

constante (sous entendu aussi a N constant). On voit que pour la calculer il faut partir de la 
fonction H(T, p, N). 



( 



petite, ce rapport tend vers C p = y 



On a ainsi : 



soit : 



dH = \— ) dT + 

\dT ) p ,n 



1 dH'' 



\ dp j 



dp + 



dH) 



— dN 
\ dN / T p 



dH = C p dT + 



1 dH^ 



V d P )t.n 



dp + 



dH) 



— dN 
\dN) T ' P 



Ainsi, C p est extensive, et on definit aussi la capacite calorifique par atome c p ou par mole 
c; d . Lors d’une normalisation par gramme, on parle plutot de chaleur specifique. Ces trois 
demieres grandeurs sont intensives. 

Une variante de l’experience precedente est la suivante : 




L’apport energetique est cette fois realise par un transfer! de chaleur AE = Q. On a toujours 
AE = AH et la quantite de chaleur ret^ue par le systeme dans cette transformation qui 
s’effectue a p et N constants est identifiable a AH. On ecrit quelquefois : 

Q P = AH, 

et pour une transformation infinitesimale : 

6Q p =C p dT 
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De maniere equivalente, on peut dire que C p mesure aussi le rapport entre la chaleur 
echangee a p et N constants et la variation de temperature. 

On a de plus : 

dH = dU + Vi dp + pdV = TdS + Vdp + udN 
En utilisant cette expression, on obtient aussi : 



C p 

dS = -£■ dT + 



m 

\dp) y-y 



soit : 



C, 



'■ HT I 



ou encore : C 



p,N 



dN, 

dN I T p 



id _ rp( \ 

\ 6T ) , 



On pose en general : y = 




mol 

Z£ 

/^r mol * 



4) Quelques relations utiles : 

Calculons la difference d’energie interne entre deux temperatures, pour les memes 
valeurs de V et N. On a : 



T 



U(T ,V,N ) - U (T 0 ,V, N ) = JC v dT 

T 0 

ou C v peut dependre de T. Cette relation se simplifie si C v peut etre consideree comme 
independante de T. On obtient alors : 



U(T,V,N) -U(T 0 ,V,N) = C v (T-T 0 ) 



La meme procedure peut etre appliquee a l’entropie. On a : 

T 

S(T,V,N)-S(T 0 ,V,N ) = C^dT 

^ 1 

To 



et si C v peut etre consideree comme independante de T : 





T\ 


S(T,V,N)-S(T 0 ,V,N) =C v ln\ 


y 



T 

Dememe: H(T,p,N) - H(T 0 ,p,N) = fC p dT 

To 
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T c 

et: S(T,p,N)-S(T 0 ,p,N) = fj~ dT 

To 1 

et si C P peut etre consideree comme independante de T : 



H( T, p,N ) - H (T 0 ,p,N ) =C p (T -T 0 ) 



et : 





T\ 


S(T,p,N)-S(T 0 ,p,N) = C p ln\ 


y 



Ainsi, la connaissance des capacites calorifiques (qui sont des quantites mesurables) 
permet de calculer des differences de fonctions d’etat et en particulier d’entropie. Toutefois, 
rien ne nous permet, a ce niveau du cours, de calculer l’entropie de maniere absolue, ou de 
donner un sens physique a cette grandeur d’etat. C’est un des buts du chapitre suivant. 
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QUELQUES RAPPELS SUR LES FONCTIONS 
A PLUSIEURS VARIABLES 



Soit par exemple une fonction de deux variables f(x, y). La differentielle totale de f est 
la variation la plus generate de f, soit : 

ir j Of j 

df = — dx + — dy 
dx dy 

On introduit ici les deux derivees partielles de f, a y constant et a x constant. 

Si l’on ecrit systematiquement toute l’expression de la differentielle totale, les 
variables sont aussi explicites et une notation supplemental est inutile. En 
thermodynamique, il est courant d’effectuer de nombreux changements de variables, tout en 
n’ecrivant pas l’ensemble des differentielles. II est alors d’usage d’ecrire la differentielle 
precedente de la fa§on suivante: 



dfJ S dx+ 



Ut, 



dy 



ce qui permet d’eviter toute erreur de calcul. 

Prenons un exemple : f(x, y) = xy 2 . On a : 

- y2et ©/ 2yy 

Notons que l’on peut donner un nom a la fonction f(x, y) et par exemple la noter u. La relation 
precedente s’ecrira : u = xy 2 . II est important de noter que cette egalite peut, en inversant, 
permettre de calculer par exemple x en fonction de u et de y. Ainsi : x = u/y 2 . On retrouve ici 
une remarque deja faite dans le chapitre 1 : toute variable peut jouer le role de fonction et 
inversement. 

Montrons maintenant l’importance d’etre precis dans les notations lors d’un 
changement de variables. Dans l’exemple precedent, posons par exemple : y = 2x+z. La 
fonction f exprimee avec les nouvelles variables est f(x, z) = x(2x+z) 2 . On a : 

{— ) =(2x + z) 2 +4x(2x + z) et f— 'j =2x(2x + z) 

\dxJ z \ dz ) x 

Si l’on revient aux anciennes variables x et y : [— ) 

\dx J 



r y2+4 ' vy ’(S), 



(£_\ 
l dx) 



d’ou l’importance des indices. Ainsi : 



df = 



*) 

\dx) v 



q dy- 

\sy). 



\dx) y 



cT 

\dy) 



dy 



dy 



— dx + — dz > 



\ dx) 



dz) 



en se servant de la definition de df pour le jeu de variables x, z: 
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on en deduit par identification : 



(£_\ j£_\ (dy_\ 

\dx) z \dx) y \dy) x \dx) z 



On retrouve ainsi la relation 



(£_\ 

\dx) z 




+ 4xy 



dans l’exemple choisi. 



Exercice : On suppose une relation z(x,y) entre trois variables x, y et z. 

Montrer que : 



'dy_\ 

\dz) x 



1 




yty/x 



\dx) z \dx) y \dz) x 



Correction : 

Dire que z est une fonction de (x, y) revient a dire que y est une fonction de (z, x) ou bien que 
x est une fonction de (y, z). On a done d’une part : 



dz = 



— dx + 

V dx ) v 



dy 

IW, 



d’ autre part : 



dy = 



^ dx + 
\ dx) . 



V dz) v 



En injectant dy dans dz, on trouve : 

t n_\ l ! 



dz = 



{-) 

\dx) 



dx + 



dz_ 

\ dy) 



£ 

\dx) 7 



'di 
\dz ) 



dz 



— 

\ dx , 



dz 

\dy> 



dy 
, dx, 



dx + 



2 / 



dz) 
\ dy ) 



- * 

\dz) x 



En identifiant les termes proportionnels a dz et ceux proportionnels a dx, on tire : 
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Chapitre II : A LA RECHERCHE DE L’ENTROPIE 



I - Le systeme a l’echelle atomique : 

Supposons que l’on soit capable de suivre individuellement les atomes en mouvement 
dans un gaz. Ceci necessiterait deux performances techniques. II faudrait d’une part avoir une 
resolution spatiale pour voir des objets dont la taille est de l’ordre de l’angstrom. D’autre part, 
le temps entre deux chocs atomiques dans un gaz etant de l’ordre de 10 -10 a 10“ 9 s, il faudrait 
disposer d’une tres grande resolution temporelle (faire par exemple une photo en moins de 
l(r 10 s !). Meme si ce n’est pas realisable, on peut toujours envisager de le faire par la pensee. 
On obtient alors une vision du systeme a l’echelle atomique. A un instant donne, chaque 
atome est alors caracterise par une position (trois coordonnees) et une vitesse (trois 
coordonnees), soit globalement par 6 parametres dependant du temps (chaque atome bouge et 
sa vitesse change au cours du temps). Pour une mole d’ atomes (N A atomes), cela correspond a 
environ 3,6 10 variables dependant du temps. La donnee de toutes ces variables constitue la 
caracterisation de l’etat microscopique du systeme a un instant donne. Cette complexity 
semble en contradiction avec la donnee necessaire pour caracteriser l’etat d’equilibre 
macroscopique d’un corps pur, une simple fonction de trois variables d’etat independantes du 
temps ! De plus, on a fait ci-dessus une description classique des atomes. On sait aujourd’hui 
qu’il faut faire appel a la mecanique quantique, ce qui complique encore la description de 
l’etat microscopique. 

Meme si la signification physique des grandeurs d’etat prend naissance a l’echelle 
atomique, il existe done un « filtre » qui fait que tout se simplifie considerablement lors du 
passage de l’echelle atomique a la description macroscopique. C’est R. Boltzmann, en 1875, 
qui donna le premier l’origine physique de ce filtre et done la cle pour comprendre la 
thermodynamique et en particulier l’origine physique de l’entropie. 

II - Du microscopique a l’etat d’equilibre macroscopique : 

1) Un modele simplifie de gaz : 

Imaginons un modele simplifie de gaz qui ne prend en compte que la position des 
atomes, sans se soucier de leurs vitesses. Ainsi, on partage le volume V du systeme en petits 
volumes elementaires ou cases, v 0 , qui contiennent au plus un atome. Chaque case est done 
soit vide, soit occupee par un atome a un instant donne. On precisera l’etat microscopique du 
systeme a un instant donne en specifiant l’etat (vide ou occupe) de chacune des N 0 cases (V= 
N 0 v 0 ). Si le nombre d’ atomes dans le systeme est N (forcement inferieur a N 0 ), le nombre de 
cases pleines est N, le nombre de cases vides est N 0 -N. Par ailleurs, chaque atome dans le gaz 
parcourt une distance de quelques angstroms en environ 10 _1 ° s. Cet intervalle de temps est 
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done aussi celui qu’il faut a un atome pour passer d’une case a l’une des cases voisines. En 
d’autres termes, le systeme change d’etat microscopique toutes les 1CT 10 s environ : 




l’etat microscopique a t l’etat microscopique a t+10 10 s 

Imaginons que l’on fasse une mesure qui dure une milliseconde. Meme pendant ce 
petit intervalle de temps, le systeme a le temps d’ explorer un tres grand nombre d’etats 
microscopiques. Si, dans une animation, chaque atome est represente par une boule noire, la 
moyenne sur ce grand nombre d’etats microscopiques conduira a une image ou toutes les 
cases apparaitront identiques, et colorees en gris. 



De plus, cette image sera la meme a tout instant. Une fois la moyenne realisee, l’image, 
representative d’une description macroscopique du systeme, est bien independante du temps ! 
La coloration uniforme nous dit, qu’en moyenne, la repartition de la matiere est uniforme 
dans tout le volume V. On decouvre sur cet exemple, l’origine du filtre lors du passage entre 
le microscopique et l’etat d’equilibre macroscopique. Cet argument est general et nous 
conduit au seul postulat necessaire pour construire la thermodynamique dans cette 
presentation (une fois admis le postulat general de la conservation de l’energie). 

2) Postulat de la thermodynamique : 

De maniere generate, l’etat d’equilibre macroscopique va resulter d’une moyenne sur 
un tres grand nombre d’etats microscopiques. II faut bien sur tenir compte de la preparation 
du systeme. Dans l’exemple precedent, on avait choisi le nombre d’atomes N et le volume V 
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du systeme. Les etats microscopiques concernes etaient ceux correspondant aux memes 
valeurs de N et de V. Dans le cas general ou la vitesse des atonies (et done leur energie 
cinetique) rentre en compte, il faudra egalement preciser la valeur de l’energie interne. On 
obtient alors un nombre £2 d’etats microscopiques possibles. Dans le cas general, £2 sera une 
fonction de U, V et N. 

Le postulat repose alors sur la remarque suivante : lorsque le systeme explore les £2 
etats microscopiques, aucun d’eux n’est privilegie. En d’autres termes, la probabilite 
d’observer le systeme dans un de ces etats a un instant donne est la meme pour chaque etat. 
Cette probabilite est done egale a I/O, de la meme fat^on que la probabilite de tomber sur une 
face particuliere en la^ant un de est de 1/6, puisqu’il y a 6 faces possibles. On peut enoncer 
le postulat de la fat^on suivante : 

L’etat d’equilibre macroscopique resulte d’une moyenne sur 
un grand nombre d’etats microscopiques, de meme energie 
et correspondant a un volume V et dun nombre d’atomes N. 

Ces etats microscopiques sont tous equiprobables. 

A l’echelle macroscopique, le resultat d’une mesure (par exemple V mol (T,p)) ne peut 
alors dependre que de O, nombre d’etats microscopiques concernes, independamment de 
l’ordre dans lequel ces etats microscopiques sont explores par le systeme au cours du temps. 
Ainsi, 0(U, V, N) est la seule information pertinente a l’echelle macroscopique. Au cours de 
ce raisonnement, nous avons trouve l’origine du filtre que nous avions evoque. On obtient 
bien une fonction Q des trois variables primitives, U, V, N independante du temps. 

3) Lien avec l’entropie : 

Presentee ainsi, la thermodynamique devient une consequence de la mecanique 
quantique, qui comme nous le verrons, permet d’estimer le nombre d’etats £2. Reste 
maintenant a relier ce nombre a l’entropie. Pour ceci, nous allons a l’aide du modele simplifie 
de gaz deja presente, mettre en evidence une propriete remarquable de £2. Ce modele simple 
permet en effet une estimation exacte de £2. 

Exercice 1 : Denombrement de Q pour le modele simplifie de gaz. 

Commencer par donner tous les etats possibles d'un systeme a 4 cases (N 0 =4) et 2 atomes 

(N=2). Dans le cas general, montrer que le nombre d’etats microscopiques s’ecrit : 

Nq! 

£2 . En utilisant la formule de Stirling (In N\~ Ain A - A valable pour A 

A/(A 0 - N)! 

grand), a chacun des termes du rapport precedent, et en posant x=N/N 0 , montrer que : 

InQ = -A 0 (xlnx +(1- x)ln(l- x)) 
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Rappelons que N 0 est proportionnel au volume V du systeme (V = N 0 v 0 ou v 0 est le volume 
d’une case). On obtient InQ qui est une fonction de V et N (ici la variable U manque car 
l’energie cinetique des atomes n’est pas prise en compte). De plus, comme x est une variable 
intensive et N 0 est extensive, InQ est done une fonction extensive. Ce resultat est essentiel. II 
montre que c’est InQ plutot que Q qu’il faut identifier a l’entropie qui est une grandeur d’etat 
extensive. En fait, InQ est sans dimension. Historiquement, l’entropie a ete pour la premiere 
fois introduce par Clausius vers 1865 par une approche completement differente (voir 
chapitre VIII). L’entropie de Clausius n’est pas sans dimension, mais est homogene a une 
energie divisee par une temperature (J/K). Pour respecter la definition historique, on 
introduira une constante, homogene a des J/K, notee k B et appelee constante de Boltzmann. 
On pose finalement : 



S =k B InQ 



4) A propos de la constante de Boltzmann : 

Pour trouver la valeur de k B , nous allons a nouveau utiliser le modele simplifie de gaz, 
en se plagant plus particulierement dans la limite diluee (quand N est tres petit devant N 0 , soit 
x « 1). 



Exercice 2 : Denombrement de Q dans le cas dilue (x «1) 

Montrer que V expression obtenue a l’ exercice 1 devient dans le cas dilue (on rappelle que le 
volume s’ecrit V=N 0 v 0 ou v 0 est le volume d’une case) : 



In Q = /V Inf 



V 



\ 



Nv 0 



Ceci implique, dans la limite diluee : 

S(V,N) = k B N In 



\Nv 0 ) 



Meme si la variable U est absente dans ce modele simple, la dependance en V permet de 

calculer la pression. Pour ceci, on va utiliser la deuxieme equation d’etat : 

P _ ( dS \ 

T UW, 



soit : 



ou encore : 



U,N 

P _ k_B 
T V 

pV = Nk B T 
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Depuis le milieu du XIX eme siecle, cette equation d’etat est connue pour un gaz dilue, elle est 
couramment appelee « equation d’etat des gaz parfaits ». En fait, si on nomme V mol le volume 
molaire, on constate que le produit pV mo i n’est fonction que de T dans la limite d’un gaz 
dilue; cette propriete avait ete utilisee pour definir une echelle de temperature, la 
temperature absolue, qui s’identifie a la temperature thermodynamique. La relation reliant 
les differentes grandeurs est : 

pV = nRT ou pV mol = RT 

ou n = N/N a est le nombre de moles et R = 8,314 J mol^KT 1 est la constante des gaz parfaits. 
On peut identifier les deux relations, ce qui fait le lien entre l’approche moderne et la 
presentation historique, en posant : 

k, = — = 1,38 10- 23 JX~ l 
N 

ly A 



Exercice 3 : Equations d’etat du gaz parfait monoatomique. 

La mecanique quantique permet de montrer que Ventropie d’un gaz parfait monoatomique 

s’ecrit: 



S(U,V,N ) = k B N In'y — ) + 



l \nJ 2 \3jih' 



5k B N 



(en ne considerant que I’energie cinetique de chaque atome comme seule energie mise en jeu 
et I’origine de I’energie pour chaque atome prise a une vitesse nulle). En deduire les trois 
equations d’etat de ce systeme. Si I’on connait seulement la premiere equation d’etat, peut-on 
calculer le potentiel chimique p ? 



On notera dans cette expression la presence de la constante de Planck h. Cette constante 
n’intervient qu’en mecanique quantique (elle vaut 6,62 10' 34 J.s et ti = h/2n). Done, meme ce 
modele simple de gaz dilue n’est coherent que grace a la mecanique quantique dont decoule la 
thermodynamique. Un des problemes de la thermodynamique est done qu’elle a ete inventee 
trop tot (avant la mecanique quantique) pour prendre des le depart sa forme definitive. 

De plus, la premiere equation d’etat implique : U = § Nk B T . Ce resultat est bien sur obtenu 
apres un choix de l’origine des energies ; 1’ energie de chaque atome s’ecrivant : e c =\mv 2 . 
Dans ce modele, U/N est done encore la valeur moyenne de l’energie cinetique d’un atome, 
soit : 





T 



ou le symbole < > signifie « moyenne sur les differents atomes du systeme ». Cette 
expression donne un sens physique a la temperature thermodynamique T qui mesure 
V agitation thermique moyenne de chacun des atomes. 
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5) En resume : 

A ce stade du cours, il est interessant de resumer la demarche a adopter pour etudier 
l’etat d’equilibre d’un systeme macroscopique. Nous prendrons une fois de plus l’exemple 
d’un corps pur. La mecanique quantique nous fournit le nombre £2 d’etats microscopiques 
intervenant dans la construction de l’etat d’equilibre macroscopique. Cette quantite permet, 
grace a la formule de Boltzmann, de calculer S(U,V,N) qui contient toute l’information sur 
l’etat d’equilibre. Les derivees partielles de cette fonction donnent alors les grandeurs d’etat 
intensives T, p, u (les equations d’etat). Nous verrons au chapitre suivant comment utiliser 
cette information. 



Exercice 4: un modele simple d’atomes en interaction, le gaz de Van der Waals. 

On adopte un modele simple pour I’energie d’interaction entre deux atomes separes d’une 
distance R : 



W(R) 




A courte distance (R < d) le recouvrement des nuages electroniques impose une remontee 
supposee infiniment raide de W (une forte repulsion). Ceci revient a donner un volume f ini 
v 0 =nd 16 a chaque atome. 

1) Si V est le volume du systeme et N le nombre d’atomes, montrer que chaque atome pent se 
deplacer dans un volume effect if V’~ V -Nv 0 . Cette correction, Nv 0 , s’appelle un covolume. 

2) A plus grande distance, on schematise l’ interaction attractive (de Van der Waals ) par une 
constante -W 0 , lorsque la distance entre deux atomes est inferieure a D (on suppose 

V attraction negligeable au-dela). La contribution de la partie attractive de W s’ecrit (si on 
somme sur les paires d’atomes i, j) : E a = ^ W( R,j ) . 

ij 



Le nombre d’atomes j se trouvant a une distance inferieure a D autour d’un atome i donne 
etant ^ ( D 3 - d 3 ), en deduire que E a = -K OLt K est une constante positive. 



3) A cette approximation, tout se passe comme si l ’on avait un gaz d’atomes sans interaction, 
a condition de remplacer V par V’ et de decaler I’origine des energies de E a . En deduire que 



I’entropie de ce gaz s’ecrit : 

( V - Nv. 

S(U,V,N) = k B N Iny — 



3 k B N (U N 

+ — - — ln \ — + K — 

2 \N V 



A-LtLJ 



m 



\3jth' 



5k B N 

+ — - — 

2 



4) Donner les deux premieres equations d’etat de ce systeme. 
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Ill - Retrouvons l’etat d’equilibre : 

Jusqu’a present, nous avons suppose connu l’etat d’equilibre, par exemple en 
supposant avoir affaire a un gaz. Nous avons alors appris a decrire cet etat d’equilibre a l’aide 
de grandeurs d’etat. Cependant, il existe des situations ou il est d’abord necessaire de trouver 
la nature de l’etat d’equilibre. Par exemple, si l’on s’interesse a un corps pur pouvant exister 
sous plusieurs phases (par exemple gaz, liquide ou solide), il faut savoir dans quelle phase se 
trouve le systeme (en trouver la nature) avant de chercher a le modeliser (le decrire). Nous 
allons voir maintenant que la thermodynamique ne se contente pas de decrire l’etat 
d’equilibre, elle permet aussi de le trouver ! 

1) Description d’une experience : 

Nous reprenons ici l’experience deja decrite au paragraphe III du chapitre I. Le 
dispositif experimental etait constitue de deux compartiments. Toutefois, nous considerons 
maintenant que le systeme etudie est constitue de l’ensemble de ces deux compartiments. Si 
l’on inclut le milieu exterieur dans une representation schematique de 1’ experience, il faut 
done envisager trois compartiments, celui de droite symbolisant le milieu exterieur, les deux 
autres constituant le systeme. Ainsi, dans l’etat d’equilibre initial, on a : 



(P) 




Dans toute la suite du raisonnement, nous supposerons que le systeme reste isole du milieu 
exterieur. Ce dernier ne joue done ici aucun role et les schemas du chapitre I, supposes 
representer maintenant le seul systeme, seront suffisants pour discuter cette experience. Nous 
ne les reproduirons done pas ici. 

On s’interesse alors aux etats d’equilibre de ce nouveau systeme, obtenus a chacune des 
etapes du raisonnement effectue au chapitre I. Quatre situations doivent etre distinguees : 

(a) au depart de l’experience, la paroi (P) est isolante et les deux parties du systeme 
sont completement isolees l’une de l’autre. 

(b) apres l’etape 1 , la paroi (P) permet les echanges de chaleur et les temperatures sont 
les memes dans les deux compartiments meme si les pressions sont a priori differentes. 

(c) apres l’etape 2, la paroi (P) est de plus mobile et T et p sont maintenant egales dans 
les deux compartiments mais les gaz restent non melanges. 

(d) apres l’etape 3, la paroi (P), trouee permet tous les echanges. Les temperature, 
pression et potentiel chimique de chaque espece sont les memes a gauche et a droite. 
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Rappelons que le systeme considere est l’ensemble des deux compartiments. Par 
construction, celui-ci est isole du reste de l’univers. Done le systeme n’echange rien avec son 
environnement au cours de l’experience et les valeurs de U, V et N sont les memes dans 
chacune des situations (a), (b), (c), (d). De plus, pour chacune d’elles, les proprietes du 
systeme sont independantes du temps. Done, les situations (a), (b), (c), (d) correspondent a 
quatre etats d’equilibre du systeme (suivant la definition adoptee au chapitre I). Toutefois, la 
situation (4) a un statut particulier : si on enleve la paroi (P), il ne se passe rien. Par contre, 
dans les trois autres cas, la suppression de la paroi (P) provoque une transformation qui 
amene le systeme dans l’etat (d). II faut done distinguer les etats d’equilibre (a), (b) et (c) de 
l’etat d’equilibre (d). 

2) Etats d’equilibre contraints et naturel : 

On dira que pour (a), (b) ou (c), la paroi (P) joue le role de contrainte interne. Les 
etats d’equilibre correspondants seront done appeles etats d’equilibre contraints. En (d), la 
contrainte interne a ete supprimee et Ton a atteint le veritable etat d’equilibre du systeme, que 
nous appellerons l’etat d’equilibre naturel. Auparavant, lorsque l’on parlait d’etat 
d’equilibre thermodynamique d’un systeme, e’etait implicitement de l’etat d’equilibre naturel 
dont il etait question. 

Le fait nouveau est que la thermodynamique s’interesse non seulement a l’etat 
d’equilibre naturel mais aussi aux etats d’equilibre contraints d’un systeme macroscopique. 

Pour chercher l’etat d’equilibre naturel d’un systeme, on peut imaginer que l’on 
prepare un grand nombre (voire une infinite) d’etats d’equilibre contraints et, qu’a chaque 
fois, on enleve la contrainte interne pour voir si ceci provoque une transformation du systeme. 
On aura trouve la bonne solution s’il ne se passe rien. Prenons l’exemple d’un melange 
obtenu lors d’une reaction chimique. Un etat d’equilibre contraint sera prepare en imposant 
une composition arbitraire des reactifs et des produits de reaction et en supposant que Ton 
empeche la reaction chimique de se produire (cette condition est 1’ equivalent de la paroi 
interne dans l’exemple precedent). A un instant donne, on permet a la reaction de se produire 
(par exemple en introduisant un catalyseur). Le seul cas ou il ne se passe rien est celui ou l’on 
avait trouve au depart la composition a l’equilibre. 

Notre but va etre de prevoir cette composition particuliere par le calcul. Plus 
generalement, nous allons montrer que l’entropie permet de trouver l’etat d’equilibre naturel. 
Ce faisant, nous allons demontrer que celle-ci atteint une valeur extremale a l’etat d’equilibre 
naturel, d’ou le nom de theoreme d’extremum donne a ce resultat. 
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IV - Theoreme d’extremum : 

1) Un exemple en mecanique : 

Le raisonnement que nous allons developper n’est pas specifique a la 
thermodynamique. La merae demarche existe par exemple en mecanique, lorsque Ton 
considere l’energie potentielle. On realise une experience simple en plaqant une bille dans une 
cuvette. L’etat d’equilibre naturel est atteint lorsque la bille est au fond de la cuvette (schema 

a) . Pour obtenir un etat d’equilibre contraint, il faut placer la bille immobile dans une position 
differente, par exemple a l’aide d’une cale qui joue ici le role de contrainte interne (schema 

b) . 




Pour faire la difference entre (a) et (b), il suffit de considerer l’energie potentielle de la 
bille, W p = mgz , ou z est l’altitude de la bille par rapport au sol. W p est naturellement la plus 

faible dans le cas (a). 

Precisons alors les variables mises en jeu. L’etat d’equilibre naturel est caracterise par 
une seule variable, z 0> qui donne 1’ altitude du fond de la cuvette. Cette variable est 1’ analogue 

du triplet (U, V, N) du corps pur (ici un seul equilibre, l’equilibre mecanique est conceme) : 

w; at (zQ ) = mgz 0 

Un etat d’equilibre contraint est quant a lui caracterise par deux variables, z 0 et h, cette 
derniere donnant la position de la cale par rapport au fond de la cuvette, h est une variable 
supplementaire, dite variable interne, qui precise les caracteristiques de la contrainte interne 
imposee au systeme. On a : W p ont ( Zq,H) = mg( z 0 +h) 

On sait en mecanique que l’etat d’equilibre naturel est obtenu quand l’energie 
potentielle est minimale. En pratique, cela veut dire que l’on cherche le minimum de 

W p ( ZqJi ) en faisant varier la variable interne, h, et en laissant z 0 constant. Puisque h 

est positif ou nul, la solution est h = 0. On retrouve done l’etat d’equilibre naturel par 
minimisation de l’energie potentielle, a condition de respecter scrupuleusement la regie du jeu 
enoncee ci-dessus (z 0 est constant). Le fait que l’on cherche un minimum plutot qu’un 
maximum vient de la definition de l’energie potentielle. En changeant le signe de W p , on 
transformerait le minimum en maximum. Ce qui est important, e’est que l’etat d’equilibre 
naturel corresponde a un extremum de l’energie potentielle. 
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On peut de plus faire deux remarques : 

• si Ton enleve la cale en changeant en meme temps la position de la cuvette (en 
changeant z 0 ), on ne peut rien dire du signe de la variation de l’energie potentielle. II est 
essentiel de respecter la regie du jeu. 

• le minimum de Wp 0nt ( ZqJi ) ne correspond pas a l’annulation mathematique de la 

derivee partielle de cette fonction par rapport a h, car la solution, h = 0, correspond a la limite 
physique de l’intervalle de definition de h (voir figure ci-dessous). 




On verra des cas de figures du meme type en thermodynamique. 

2) Cas de la thermodynamique : 

Dans le cas precedent, on peut demontrer que l’energie potentielle est extremale a 
l’equilibre en partant de la theorie de la gravitation universelle. Avec l’approche que nous 
avons adoptee, nous allons de meme pouvoir demontrer un theoreme d’extremum applique a 
l’entropie. 

Prenons l’exemple connu sous le nom de detente de Joule Gay-Lussac. Le schema de 
1’ experience est le suivant : 




Le systeme, isole du milieu exterieur, est constitue de l’ensemble des deux 
compartiments. Celui de gauche contient un gaz, celui de droite est vide. La paroi interne 
constitue la contrainte interne qui maintient le gaz dans le compartiment de gauche. 

Exercice 5 : On decrit la meme experience en utilisant le modele simplifie de gaz, 
avec par exemple 9 cases et 2 atomes. 

1 ) Dans un premier temps, la paroi interne limite le volume accessible aux deux atomes a 4 
cases. Donner dans ce cas le nombre, Q cont , d’etats microscopiques. 

2) Dans un deuxieme temps, on supprime la contrainte interne et les 9 cases sont 
accessibles. Que devient le nombre Q nat , d’etats microscopiques ? Conclusion ? 
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D’une maniere generate, le cas non contraint possede tous les etats microscopiques 
presents dans le cas contraint, plus d’autres. Done £2 augmente quand on supprime une 
contrainte. II est bien sur important de comparer les deux situations pour les memes valeurs 
de N et N 0 , soit dans le cas general, pour les memes valeurs de U, V, N. On conclue done : 
Q nat > Q cont , a U, V, N constants 
soit encore, la fonction logarithme etant monotone croissante : 
s nat > S cont , a U, V, N constants 

On vient de demontrer : 

Pour les memes valeurs de U, V et N, Ventropie augmente 
quand on supprime des contraintes internes. 

Ainsi, Ventropie est maximale pour Vetat d’equilibre naturel.* 

On dit parfois : L’entropie d’un systeme isole est maximale a Vequilibre. 

« Isole » signifie que l’on compare les situations contraintes et non contraintes pour 
les memes valeurs de U, V et N (c’est la regie du jeu pour appliquer ce theoreme 
d’extremum). L’equilibre signifie ici equilibre naturel. 



Exercice 6 : On considere une detente de Joule Gay-Lussac, pour laquelle le systeme, isole 
du milieu exterieur, est le suivant (le milieu exterieur n’ est pas represente) : 




(a) (b) 



En (a), un gaz parfait monoatomique est contraint a r ester dans la moitie gauche de volume 
V 7 . Dans la partie droite regne un vide parfait. Lorsque l ’on supprime la contrainte interne, 

le gaz occupe de maniere uniforme tout le volume V (situation (b)). L’energie et le nombre 
d’atomes n’ont pas change (la boite de volume V est isolee du milieu exterieur). 

1 ) Calculer la variation d’entropie AS entre les etats (a) et (b). En deduire que (b) est Vetat 
d’equilibre naturel du systeme. 

2) De maniere plus generale, un gaz est un systeme qui occupe en toutes circonstances tout le 
volume du recipient dans lequel on le place. Montrer que, pour tout modele physiquement 
acceptable de gaz, la fonction S(U, V, N) est une fonction monotone croissante de V, a U et N 
constants. Verifier que le gaz parfait monoatomique est de ce type. 



Dans le cas ou l’on enleve partiellement les contraintes internes, l’entropie augmente sans atteindre le 
maximum possible. 
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3) Un exemple d ’utilisation du theoreme d ’extremum : 

II est important de realiser ce que signifie chercher 1’ extremum de l’entropie pour 
trouver l’etat d’equilibre naturel. Prenons un exemple, voisin de la detente de Joule Gay- 
Lussac. On considere un systeme constitue de deux compartiments, chacun d’eux contenant 
N/2 atomes de gaz (N est done le nombre total d’atomes dans le systeme). On suppose que la 
temperature est la meme dans les deux compartiments, mais l’equilibre mecanique n’est a 
priori pas realise car la paroi centrale, fixee, separe arbitrairement le volume V du systeme en 
Vj et V-Vj. La paroi centrale joue done le role de contrainte interne. Le volume V 1? choisi 
arbitrairement, est la variable interne associee. On obtient done une infinite d’etats d’equilibre 
contraints possibles, en donnant a V) toutes les valeurs possibles comprises entre 0 et V. 
Parmi eux, se trouve l’etat d’equilibre naturel (avec un peu d’intuition, on peut imaginer que 
celui-ci correspond a Vj = V/2, e’est ce que l’on veut retrouver en appliquant le theoreme 
d’ extremum). 




Utilisons pour ceci le modele simplifie de gaz (une demonstration avec n’importe quel 
modele de gaz parfait donnerait le meme resultat, puisque seule la dependance de l’entropie 
en fonction du volume est importante, et elle est la meme pour tous ces modeles). Rappelons 
que pour le modele considere : 



S(V,N) = k B N In 



V 

Nv 0 



L’entropie d’un etat d’equilibre contraint s’ obtient en sommant les entropies de chacun des 
compartiments (l’entropie etant extensive) : 






On note la presence, en plus des variables V et N fixees une fois pour toute lorsque l’on 
applique le theoreme, l’existence de la variable interne Vj. C’est en faisant varier V), a V et N 
fixes que l’on cherche l’extremum de S cont . Dans cet exemple, l’extremum correspond 
necessairement a une valeur de Vj strictement comprise entre 0 et V (la fonction S cont tend 
vers -oo pour ces deux valeurs extremes). 
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On peut done ecrire sans risque : 



dS cont \ 

dV\ ) 



= 0 



Exercice 7: Terminer la demonstration en cherchant la valeur deV 1 a Tequilibre naturel. 
Montrer que celui-ci correspond bien a Tequilibre mecanique entre les deux compartiments. 



Dans l’exemple precedent, une seule variable interne decrivait l’etat d’equilibre 
contraint. On peut cependant imaginer des cas plus complexes. Ainsi, l’exemple precedent 
pourrait etre generalise en imaginant une repartition arbitraire de l’energie interne, du volume 
et du nombre d’atomes entre les deux compartiments composant le systeme : 




7 


U-Ui 




V-Vi 




N-Ni 


\ 








Ceci implique l’existence de trois variables internes Uj, V! et N ( , en plus des variables U, V, 
et N qui doivent rester constantes (car le systeme est isole) si l’on veut appliquer le theoreme 
d’extremum (il faut bien sur considerer un modele de gaz qui prenne en compte l’energie 
interne). S cont est alors fonction de 6 variables, dont trois variables internes U,, V, et Nj. 
L’annulation des trois derivees partielles par rapport a ces variables internes conduit a trois 
relations donnant les valeurs de U 1? V) et Nj a Tequilibre naturel. Ces relations traduisent 
l’egalite des parametres T, p et q, e’est-a-dire Tequilibre thermodynamique des deux 
compartiments. 



Exercice 8 : On reprend les resultats obtenus pour le modele avec interaction (exercice 4). 



1 ) Montrer que Tentropie s’ecrit sous la forme : 



( 



S(U, V, N) = Mg^lnOr - 1) + |ln^l + -jj + f(U, N ) 



oil f est une fonction de U et N seulement, a = KN/Uv 0 et x = V/Nv 0 (x varie entre 1 et 
T inf ini). 
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Suite de Vexercice 8 : 



2) Pour comprendre la variation de Ventropie enfonction de V, a U et N fixes, il suffit done 
d’etudier lafonction : 



s(x) 



- = ln( x -1) + —ln( 1 + — ) 

Nk B 2 V x) 



Les courbes ci-dessous donnent la variation de s(x) enfonction de x pour deux valeurs du 
parametre a. 




x 




La premiere est representative du cas a petit, la deuxieme de a grand. Comme dans Vexercice 
6, on construit un etat d’equilibre contraint en plagant une paroi a Vinterieur du systeme. 
Celui-ci, de volume V, est contraint a n’occuper que le volume V t . On pose x 1 = V } /Nv 0 et x 
= V/Nv 0 . On cherche I’etat d equilibre naturel, e’est-a-dire la valeur de V 1 apres avoir 
supprime la contrainte interne. 

2a) En deduire que cette valeur est egale a V pour a petit, e’est-a-dire que le modele 
developpe est alors toujours un modele de gaz. 

2b) Pour a grand, montrer que le resultat depend de la valeur de V choisie. En 
particulier, montrer que Von peut trouver un volume optimum du systeme inferieur a V, ce qui 
suggere que le modele decrit alors un liquide plutot qu ’un gaz. 
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Chapitre III : DE NOUVELLES FONCTIONS D’ETAT 



Dans les deux chapitres precedents, nous avons introduit les bases de la 
thermodynamique, suffisantes pour traiter n’importe quelle application. A ce niveau, tout 
raisonnement a comme origine la fonction S(U, V, N), ou, apres inversion, la fonction U(S, 
V, N). Dans ce dernier cas, les variables sont done S, V et N. La premiere au moins n’est pas 
facile a relier a l’experience : il n’y a pas « d’entropimetre » qui permette de mesurer 
l’entropie. II serait done agreable de travailler avec un jeu de variables plus proches de 
l’experience, comme T, V, N ou meme T, p, N. Le but de ce chapitre est de se donner les 
outils pour le faire. 



I - Quelques definitions : 

1) Variables naturelles d’une fonction : 

A ce stade du cours, nous connaissons 1’ ensemble des variables presentes dans le 
tableau du chapitre I. La premiere reaction est alors probablement d’effectuer un simple 
changement de variables, e’est-a-dire de calculer U(T, V, N) a partir de U(S, V, N) et de T(S, 
V, N). Toutefois, les deux expressions ne sont pas equivalentes : U(S, V, N) contient toute 
l’information sur l’etat d’equilibre naturel. Ce n’est plus le cas de U(T, V, N). Ainsi, pour un 
gaz parfait monoatomique, U(T,V,N ) = \Nk B T (ici independant de V) ne contient pas toute 
l’information sur l’etat d’equilibre et ne permet pas, par exemple, de retrouver la deuxieme 
equation d’etat pV = Nk B T . D’une maniere generate, les trois equations d’etat sont 
necessaires pour avoir toute l’information sur un corps pur. 

Les variables S, V et N jouent done un role particular pour la fonction d’etat U. C’est 
seulement lorsque U est exprimee a l’aide de ces variables que cette fonction contient a elle 
seule toute l’information sur l’etat d’equilibre d’un corps pur. On dit que S, V, et N sont les 
variables naturelles de U. 

De meme, S(U, V, N) contenant toute l’information sur l’etat d’equilibre, U, V et N 
sont les variables naturelles de S. 

Done, la question posee au debut de ce chapitre est la suivante : existe-t’il des 
fonctions d’etat dont les variables naturelles soient respectivement T, V et N ou T, p et N ? Si 
c’est le cas (et c’est effectivement le cas), ces nouvelles fonctions d’etat seront plus simples a 
utiliser, car elles mettent en jeu des variables plus proches de l’experience. 

2) L’energie libre F : 

A titre d’exemple, montrons comment on construit une nouvelle fonction d’etat dont 
les variables naturelles sont T, V et N. Mathematiquement cela revient a introduire une 
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transformation mathematique, appelee transformation de Legendre (du nom de son 
inventeur) qui va faire correspondre a la fonction U(S, V, N) la fonction F(T, V, N). Nous 
donnerons simplement ici le resultat en verifiant a posteriori que Ton retrouve 1’ ensemble des 
grandeurs d’etat attachees a l’etat d’equilibre. On notera que dans la liste de variables de U, 
(S, V, N), il s’agit d’eliminer S au profit de sa variable conjuguee (par rapport a U) T. 

Une transformation de Legendre permet d’eliminer une variable au profit de sa 
variable conjuguee et de definir de nouvelles fonctions d’etat extensives. 

La “recette” est la suivante (en prenant l’exemple de F) : F = U - TS. C’est a dire que 
l’on retire a la fonction de depart (U) le produit des deux variables conjuguees (TS) pour 
obtenir F qui est done une grandeur extensive. 

Ceci signifie que F(T, V,N) = U(T, V,N) - TS( T, V,N) contient toute l’information sur 
l’etat d’equilibre naturel (meme si chacun des deux termes du second membre ne la contient 
pas). Verifions en effet que l’on retrouve toutes les grandeurs d’etat introduites au chapitre I. 
On connait au depart T, V, N et F. Pour en savoir plus, on cherche la signification physique 
des trois derivees partielles de la fonction F : 

dF = dU - TdS - SdT = (+TdS- pdV + udN) - TdS - SdT = -SdT - pdV + pdN 

soit : 

s-J d -L\ D - JE\ „ (?L\ 

\st! vn p \svl TN p \sn!„ 

ce qui permet de calculer S, p et u et bien sur U = F + TS. Les trois derivees partielles de F 
completent done l’information et donnent une nouvelle presentation aux equations d’etat. 
Ainsi, T, V et N sont les variables naturelles de F. Ce sont des grandeurs facilement 
quantifiables experimentalement. 

3) Autres exemples : 

On peut generaliser cette demarche pour construire, par exemple, une nouvelle 
fonction d’etat appelee enthalpie libre G, dont les variables naturelles sont T, p et N. On 
eliminera V au profit de sa variable conjuguee -p, soit (attention au signe moins) : 

G = F - ( -pV ) = F + pV 
et 

dG = dF + pdV + Vdp = -SdT + Vdp + pdN 

soit : 

V - ^ u- ( ^ 

\ dT ) p>N \#P} T ,N \dN) T , p 
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et G(T, p, N) contient toute l’information sur l’etat d’equilibre naturel : T, p et N sont les 
variables naturelles de G (fonction extensive). 



Exercice 1 : Construire une nouvelle fonction d’etat dont les variables naturelles sont T, V et 
u. Donner la signification physique des trois derivees partielles de cette fonction. 




Exercice 2 : Quelles sont les variables naturelles de la fonction enthalpie H= U + pV ? 
Donner la signification physique des trois derivees partielles de cette fonction exprimee a 
Vaide de ses variables naturelles. Etablir la relation entre G et H. 



A chaque fois, on construit une nouvelle fonction d’etat extensive dont les variables naturelles 
forment un jeu de variables independantes pour decrire l’etat d’equilibre. Ainsi, (T, V, N) ou 
(T, p, N) forment un jeu de variables independantes. Par contre, il n’existe pas de fonction 
d’etat dont les variables naturelles soient (p, V, N), car pour faire apparaitre p, il faut faire 
disparaitre V ! -p et V sont des variables conjuguees qui ne sont pas independantes (dans 
une experience, on ne controle pas a la fois p et V). 




et : 

' d(G/T) \ = ±\jdG] _ G 

\ dT ) p N T 2 \dTj p N 

En deduire que : 

( djGJJdf _ _H_ 

\ dT ) p>N ~~ T 2 

C’est la relation de Gibbs-Helmholtz que Ton ecrit aussi : 



_d_(G_\ H_ 

dT l RT ) PyN ~~ RT 2 
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II - Le theoreme d’extremum se transpose : 

Rappelons que l’un des objets de la thermodynamique est de trouver l’etat d’equilibre 
naturel en utilisant le theoreme d’extremum. Jusqu’a present, on sait utiliser ce theoreme avec 
l’entropie S, en comparant les situations contrainte et non contrainte pour les memes valeurs 
de U, V, N (pour un systeme isole). On notera que U, V et N, variables fixees par la regie du 
jeu, sont precisement les variables naturelles de S. II n’est done pas surprenant que le 
theoreme d’extremum se transpose a de nouvelles fonctions d’etat, si l’on change la regie du 
jeu. Precisons qu’un changement de regie du jeu revient a fixer de nouvelles variables (par 
exemple (T, p, N)) plus appropriees au probleme etudie. Ainsi, on cherche souvent la 
composition d’un melange reactif en ayant effectue la reaction chimique a temperature et 
pression constante. II est alors naturel d’adopter comme regie du jeu T, p et N fixes, ce qui 
interdit de travailler avec l’entropie ! 

1) Un premier exemple : 

Un recipient contenant un fluide (le systeme etudie) est place dans une piece dont la 
temperature est T 0 . L’ensemble systeme plus piece constitue un systeme total isole. Au 
depart, le fluide a la temperature T est entoure d’une paroi isolante. A un instant donne, on 
remplace cette paroi par une autre qui permet des echanges de chaleur. Dans toute 
l’experience, le volume V et le nombre N d’atomes du fluide sont constants. L’etat d’equilibre 
final correspond a l’equilibre thermique entre le systeme et la piece, elle-meme tres grande, ce 
qui permet, en premiere approximation, de supposer que la temperature finale est T 0 : 




Appliquons le theoreme d’extremum au systeme total isole. Pour celui-ci, la paroi qui 
entoure le systeme (le fluide) est effectivement une contrainte interne. L’entropie etant 
extensive, on ecrira, en utilisant le principe d’extremum : 

AS tot =AS + AS e >0 

ou AX est la variation d’une grandeur d’etat pendant la transformation (AX = X fm -X ini ). La 
variation d’entropie correspondant au systeme est notee sans indice, celle pour la piece avec 
1’ indice E (cette convention sera conservee dans le suite de la demonstration). 
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De plus, la piece etant de tres grande dimension, on suppose que ses parametres de 
champ (T 0 , p 0 , p 0 ) ne changent pas au cours de l’experience. Ainsi, la relation differentielle 
(concemant la piece) : 



dS E = —dU E + —dV E ~ — dN E 
To T 0 T 0 



s’integre pour une variation finie des grandeurs U E , V E , N E : 



~ + ~~&Ve ~^T^e 



[ o 






f o 



Revenons au cas etudie. II n’y a pas d’echange de volume ou d’atomes entre le systeme et la 
piece pendant la transformation, done AV E = 0 et AN E = 0. De plus, le systeme total etant 
isole : 

AU +AU E = 0 

ou AU est la variation d’energie interne du systeme au cours de la transformation qui l’amene 
de l’etat initial a l’etat final. Done, dans le cas etudie : 

AS F = — ALA =- — AU 

T 0 T 0 

et, comme AS + A S E > 0, le theoreme d’extremum se traduit par : 

AS- — AU > 0 

T 

-'o 

ou encore : A U - T 0 AS = A (U - T 0 S ) < 0 

Dans cette experience, le theoreme d’extremum s’applique a une nouvelle fonction, notee F ext 
dont la definition est F ext = U -T 0 S. On notera que cette fonction est construite avec des 
grandeurs d’etat extensives (U et S) du systeme et avec une grandeur intensive (T 0 ) du milieu 
exterieur. La presence de la temperature T 0 dans 1 ’expression de F ext lui confere un caractere 
particulier. On ne peut done la considerer a proprement parler comme une grandeur d’etat du 
systeme. 

2) Compliquons l’experience : 

On ref ait maintenant la meme experience en ajoutant en plus, au depart, une contrainte 
interne dans le systeme (par exemple une paroi qui separera le systeme en deux parties). 
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Le nouvel etat initial est le suivant : 




On provoque la transformation en enlevant la contrainte interne au systeme et en modifiant 
simultanement (comme dans l’exemple precedent) la paroi qui separe le systeme de la piece. 
On permet ainsi des echanges de chaleur. L’etat final est done le meme qu’auparavant et toute 
la demonstration precedente est encore valable. Le theoreme d’extremum se traduit toujours 
par l’inegalite AF ext < 0. 

Envisageons enfin le cas particulier ou, dans l’experience ci-dessus, la temperature 
initiale du systeme est deja T ; = T 0 . C’est bien sur aussi, la temperature finale et, dans ce cas, 
F ext s’identifie a F pour les etats d’equilibre initial et final. L’inegalite tsF ext < 0 s’ecrit 
encore : AF < 0 

Ici, le theoreme d’extremum s’applique a l’energie libre du systeme. On notera que, pour 
celui-ci, T, V, N sont les memes au debut et a la fin de l’experience, e’est-a-dire pour les etats 
d’equilibre contraint et naturel. C’est la regie du jeu imposee au systeme et nous venons de 
demontrer que le theoreme d’extremum s’applique alors a l’energie libre F. La seule 
difference est que l’etat d’equilibre naturel correspond ici a un minimum de l’energie libre. 

Pour les memes valeurs de T, V etN, Verier gie libre 
diminue quand on supprime des contraintes internes. 

L’energie libre est alors minimale a I’etat d’equilibre naturel. 

3) Un autre exemple : 

On peut refaire la demarche precedente avec 1’ experience suivante : 
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Cette fois, l’energie et le volume du systeme changent durant la transformation, le 
raisonnement reste cependant le meme. 



Exercice 4 : 

1 ) Montrer que le theoreme d’ extremum se traduit maintenant par Vinegalite : 

AS - —AU - — AV > 0 
To T 0 

2) En deduire que le theoreme d’ extremum s’ applique ici a une fonction G ext que Von 
definira. 

3) Si Von part avec une contrainte interne dans le systeme et avec T = T 0 et p = p 0 , montrer 
que le theoreme d’ extremum s’ applique a Venthalpie libre. En deduire que Venthalpie libre 
est minimale a Vequilibre naturel si la regie du jeu est : (T, p, N) fixes. 



De maniere generate, on retiendra que si l’on fixe les variables naturelles d’une 
fonction pour comparer les differents etats d’equilibre contraints, le theoreme d’extremum 
s’applique a cette fonction. Ainsi, le theoreme d’extremum s’applique a F, a T, V et N fixes et 
a G, a T, p, N fixes. Pour ces deux fonctions, l’extremum correspond a un minimum. 
Rappelons une nouvelle fois que la minimisation se fait en faisant varier une ou plusieurs 
variables internes. Par exemple, si l’on travaille a T, p et N constants, on construit 
G CO nt(T ,p,N,X ) , ou X symbolise la ou les variables internes et on cherche le minimum de 

cette fonction en faisant varier X, a T, p et N constants. 

Ill - Quelques relations utiles : 

1) Relation de Gibbs-Duhem : 

Considerons la fonction G(T, p, N) et factorisons la variable N pour introduire 
g N = G/N, enthalpie libre par atome. La fonction G etant extensive, g N est intensive et ne peut 
done dependre que de variables intensives, soit ici T et p (sans pouvoir dependre de N). On a 
done : 

G(T,p,N) = Ng N (T,p) 



En d’autres termes, G est une fonction lineaire de N. Dans ce cas, on a : 

_G__ ( dG \ 

8n ~ n ~\m) Tp 

Mais cette derivee partielle est egale a u (voir expression de la differentielle de G). Done, en 
definitive : 

G(T,p,N) = Np(T ,p) 

Cette relation est appelee relation de « Gibbs-Duhem ». Notons qu’historiquement, de 
nombreux raisonnements faisaient appel a des relations differentielles. Ainsi, si l’on prend la 
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differentielle de chacun des membres de la relation ci-dessus, on tire (en utilisant l’expression 
de dG) : 

dG = Ndp + pdN = -SdT + Vdp + pdN 



soit : 



-SdT + Vdp - Ndp = 0 



qui est aussi parfois appelee relation de « Gibbs-Duhem », meme s’il s’agit d’un « sous- 
produit » de l’egalite initiale. Cette demiere egalite est cependant utile car elle implique : 



soit : 



S V 

dp = -—dT + —dp = -s N dT + v N dp 



v = J£e\ 

N [dT ) 



' N ~{ H). 



Ainsi, le potentiel chimique, exprime enfonction de ses variables naturelles T et 
p contient toute Vinformation sur I’etat d’equilibre d’un corps pur (si la 
quantite de matiere ou N est connu ). Les expressions ci-dessus donnent la 
signification physique des deux derivees partielles de cette fonction. 



2) Potentiel chimique molaire : 

Dans certaines applications, comme l’etude des reactions chimiques, une 
normalisation par mole (plutot que par atome) est preferable. Soit n = N/N A le nombre de 
moles du corps pur, on transpose alors toutes les relations deja ecrites : 

G( T,p,n) = npmoi( T, p) ou p md ( T,p) = N A p( T,p) 



G(T, p, n) contient toute l’information sur l’etat d’equilibre du corps pur (rappelons que n est 
une variable extensive). 

De plus : 

dG = -SdT + Vdp + p mo idn 



et : 



dp 



mol 



s v , 

dT + — dp 

n n 



^ md dT + Vmoldp 



soit : 

o ( djhnol \ y Jdp mo]\ 

^ mol — \ ™ J ’ v mol | n j 

\ dT ) p \ dp ) T 

On rappelle que S mol et V mol , bien que notees avec des lettres majuscules, sont des grandeurs 
d’etat intensives. 



- 48 - 




3) Un autre exemple de fonction d’etat normalisee : 

Le potentiel chimique est done l’enthalpie libre normalisee par atome (ou par mole). 
On peut evidemment construire d’autres fonctions d’etat normalisees, comme f N =F/N. On 
ecrira : 

F(T,V,N) =Nf N (T,v N ) 

f N est bien fonction de deux variables intensives seulement. Toutefois, comme v n =V/N, la 
fonction F n’est pas une fonction lineaire de N ! 

Remarque On trouve parfois l’ecriture dF = -SdT - pclV ou dG = -SdT + Vdp , on notera 
que cela ne peut pas etre la differentielle de F ou de G. II s’agit soit d’une variation 
particuliere (a N = cste) de l’energie libre ou de l’enthalpie libre, soit de la differentielle de 
F mol , ou G mol = p mol , les indices « mol » n’etant pas indiques. 

4) Bilan sur les moyens de calculer le potentiel chimique p : 

Le potentiel chimique apparait done comme un outil essentiel pour decrire l’etat 
d’equilibre d’un corps pur (de fait cette remarque se generalise a un melange de plusieurs 
constituants, voir chapitre VII). Nous avons done resume dans le tableau ci-dessous les six 
differentes possibilites qui nous sont offertes pour acceder a cette information. La 
determination la plus adequate depend de la fonction d’etat connue. 



Fonction d’etat connue 


Determination de p 


U(S, V, N) 


\m) sv 


S(U, V, N) 


JM\ 

11 Iwj/.y 


F(T, V, N) 


" = (-) 
\dN) TV 


G(T, p, N) 


( dG\ G 

^~\dN) Tp ~ N 


s n (T, p) 


Integration de : s N = - 


' dp} 

U Tj 




v n (T, p) 


Integration de : v N = 


'dp 

[dp] 


T 



On notera que dans les deux derniers cas, on obtient le potentiel chimique « a une 
constante d’integration pres », les autres determinations donnant exactement la valeur de p. 
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IV - Application au gaz parfait : 

1) Potentiel chimique d’un gaz parfait : 

Exercice 5 : 

r k B T 

Pour un gaz parfait, on a v N = 

P 

1) En deduire que le potentiel chimique d’un gaz parfait s’ecrit: 

P( T, p) = p(T,p 0 ) + k B T ln\ — ] . 

V Po ) 

2) Calculer p(T,p 0 ) pour un gaz parfait monoatomique en utilisant les resultats de 
V exercice 3 du chapitre II. 

L’expression precedente, valable pour tous les gaz parfaits s’ecrit aussi en normalisant par 
mole : 

Pmd (T,P)= p md (T, P q) + RT /«(— j 

\PoJ 

On definit alors la pression standard p° = 1 bar et le potentiel chimique standard : 

p®(T)=p mol (T,p°) 

Dans cette expression, le symbole + designe le corps pur et o signifie « conditions 
standards ». On obtient alors : 

pUT,p) = p @ (T) + RT In^j 

2) Coefficients thermoelastiques et calorimetriques d’un gaz parfait : 

Exercice 6 : 

En partant de : PtJT, p) = p® (T) + RT\n f -^) 

\p ) 

1) retrouver la deuxieme equation d’etat commune a tous les gaz parfait. En deduire 
l’ expression du coefficient de dilatation isobar e a et du coefficient de compressibility 
isotherme % T - 

2) Montrer que : Cp d - Cy° l = R ou C p -C v = Nk B , 

Cette relation, valable pour tous les gaz parfaits est appelee relation de Mayer. 
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Exercice 7 : 

1 ) Montrer que pour un gaz parfait monoatomique : C 



mol 



= -r et c;; d 
2 p 




2 ) Verifier la relation de Mayer. 



Terminons ce complement par deux exercices qui utilisent notre connaissance actuelle 
de l’etat d’equilibre d’un corps pur, et en particulier du gaz parfait. 



Exercice 8 : Gaz parfait dans un champ exterieur. 

A) Champ gravitationnel : On considere un gaz parfait monoatomique ( atomes identiques de 

masse m). On veut construire un modele d’ atmosphere isotherme ou toutes les couches de 

gaz, situees a des altitudes differentes z, sont toutes a la mime temperature T. En presence du 

champ gravitationnel g, Venergie d’un atome a l’ altitude z s’ecrit : 

1 -2 

£ = —mv + mgz 

1 ) On isole une couche de gaz de volume V et contenant N atomes a l' altitude z. Montrer, en 
s’ inspirant par exemple de l’ exercice 4 du chapitre 2, que I’entropie de ce systeme s’ecrit : 



S(U,V,N,z) = k B N In'y — 



IV\ . 3k B N ln I U-Nmgz \ ,.3k B N, ( 



V 



N 






■In 



m 



\3jth" 



5k B N 



En deduire les trois equations d’etat, puis le potentiel chimique enfonction de T, p et z. 

2 ) Deux couches situees a deux altitudes differentes peuvent echanger des atomes. En deduire 
que la pression diminue exponentiellement avec l’ altitude. 

B) Champ electrique : On s’interesse par analogie a des ions places dans un condensateur 
plan. On suppose que ces ions constituent un gaz parfait. Un ion portant une charge q 
possede alors Venergie : 

1 -2 - 

e = — mv + q(P 
2 H 

oil 0 est le potentiel electrique au point considere ( 0 = z.E avec la convention de signe de la 
figure ci-dessous, si E est le module du champ electrique). 




Montrer que le potentiel chimique, encore appele ici potentiel electrochimique, s’ecrit : 
p = p G p( T ’P) + 4^ ■ Faire le lien avec le cas du champ gravitationnel. 



- 51 - 







Remarque : On notera que si l’on decale l’origine des energies d’un atome de e 0 , le potentiel 
chimique est egalement decale de e 0 . 



Exercice 9 : Modelisation du fonctionnement d’une electrode de verre. 

On peut modeliser le fonctionnement d’une electrode de verre, c’est-a-dire d’un capteur 
destine a mesurer un pH, comme une membrane separant deux solutions diluees contenant 
des ions H + a deux concentrations differentes. Tout se passe comme si les ions H + 
traversaient la membrane (en realite, le phenomene est plus complexe). 

On reprend T expression du potentiel electrochimique pour un gaz parfait : 



p = p GP (T,p) + q® 



1) En deduire, en introduisant la concentration c = n/V, oil n est le nombre de moles, que le 
potentiel electrochimique molaire du gaz parfait s’ ecrit aussi : 

= P°(T) +i?rln (^) +n a9® 

oil c° est une concentration standard qui serf de reference (en pratique, 1 mol/L), N A est le 
nombre d’Avogadro et p°(T) est le potentiel chimique a la concentration standard et pour 
0 = 0 . 



2) On suppose que Ton peut appliquer ce resultat a des ions Ft en solution. En decrire que 
Ton obtient : 



p mol (T,[H + ],0) = p u (T) + RT In 



[tf + r 



+ F0 



oil F = N A e (e est la valeur absolue de la charge de T electron). 

3) On note 0 ext et 0 int les potentiels electriques, [H + ] ext et [ Ft ] int les concentrations en ions 
H + , respectivement a Texterieur et a Tinterieur de T electrode. Etablir la relation existant 
entre [H + ] ext , [H + ] int et la difference de potentiel 0 ex , - 0 int . 

4) En deduire que Ton peut mesurer le pH d’une solution en mesurant 0 ext - 0 int , si 
Tinterieur de T electrode contient une solution de concentration en ions H + connue. 



- 52 - 






V - Application aux systemes incompressibles : 



En pratique, les liquides et les solides peuvent etre, a une bonne approximation, 
consideres comme incompressibles. On utilise par exemple une huile pour transmettre la 
pression exercee sur la pedale de frein ou d’embrayage dans une automobile. 



Exercice 10 : On appelle systeme incompressible un systeme pour lequel vyr ou V mol est 
suppose independant de la pression (dans le domaine explore). Ce volume par atome ou par 
mole peut eventuellement dependre de T. Montrer que Von a alors 
p + (T,p)=p + (T,p 0 ) + v N (p-p 0 ) ou p + mol (T,p)=p®(T)+V mol (p-p°). 



Exercice 11 : On consider e un systeme, typiquement un solide, dont le potentiel chimique 



s’ecrit : p( T, p) = - 



k_s£ 

129 3 



- £ 0 + P v o > ou 6 e 0 , et v 0 sont des constantes. 



1) Donner I’entropie et le volume par atome de ce systeme. Pourquoi dit-on qu’il s’agit 
d’un systeme incompressible. 

2) En deduire Venergie interne (fonction de T, V et N) et Venthalpie (fonction de T, p, N) 

et les capacites color if iques C v et C p . Que vaitt y ? 



Remarque : Ceci est un exercice typique ou l’on donne 1’ information sur l’etat d’equilibre 
grace a u(T, p), pour en deduire ensuite les autres caracteristiques sur l’etat d’equilibre. C’est 
la demarche la plus directe pour etudier un corps pur. 
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Chapitre IV : DIAGRAMME D’ETAT D’UN CORPS PUR 



I - Representations d’un diagramme d’etat (ou de phase) : 

1) Qu’est ce qu’un diagramme d’etat : 

Nous savons tous qu’un corps pur peut se presenter sous differentes phases suivant la 
temperature ou la pression. Ainsi, a pression atmospherique, l’eau se presente sous forme 
solide (la glace) a basse temperature, puis sous forme liquide (entre 0°C et 100°C, soit entre 
273,15 K et 373,15 K) et enfin sous forme gazeuse au dessus de 100°C. De maniere generate, 
il faut preciser dans quelle phase se trouve un corps pur pour des conditions 
thermodynamiques donnees. Cette information est resumee dans un diagramme de phase ou 
diagramme d’etat. Nous nous limiterons une fois de plus a des corps purs « simples », pour 
lesquels aucun phenomene electrique ou magnetique n’entre en jeu. 

En premier lieu, il faut comprendre combien de parametres independants seront 
necessaires pour construire le diagramme d’etat de ce corps pur. Rappelons que l’etat 
d’equilibre naturel d’un corps pur simple est decrit par trois variables independantes (comme 
T, p et N). Toutefois, la quantite de matiere (ou N) n’est pas ici une variable pertinente : le 
diagramme d’etat d’un litre d’eau est le meme que celui de 10 litres d’eau. Done seules deux 
variables intensives independantes doivent etre prises en compte pour construire le 
diagramme d’etat d’un corps pur simple. Ainsi, l’etat d’equilibre de l’eau est completement 
defini par la donnee de T et de p et un diagramme (T, p) constitue une representation possible 
du diagramme d’etat de l’eau ou d’un autre corps pur simple. 

2) Exemples de diagrammes d’etat en representation (T, p) : 

La representation la plus courante du diagramme d’etat d’un corps pur est 
certainement la representation dans le plan (T, p). La figure ci-dessous donne l’allure 
schematique de ce diagramme dans le cas de l’eau ou du dioxyde de carbone (C0 2 ). 
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Chacun de ces diagrammes presente trois phases (solide, liquide et gaz). Celles-ci sont 
separees par des lignes, dites lignes de transition de phases ou de changement d’etat. Ces 
lignes se rencontrent en un point Tr appele point triple. Dans la majorite des cas, la pente de 
ces lignes est positive. L’eau fournit un contre-exemple dans la mesure ou la pente de la ligne 
liquide- solide y est negative. 

II faut lire ces diagrammes de la fat^on suivante. Chaque point du diagramme d’etat 
renseigne sur la phase stable, c’est-a-dire sur la nature de l’etat d’equilibre naturel du corps 
pur, pour les valeurs de T et p considerees. Ainsi, pour un point du domaine solide, le corps 
pur se trouvera sous forme solide. Ceci signifie que cette phase est alors plus stable que les 
phases liquide et gaz et qu’elle constitue done l’etat d’equilibre naturel. Dans chaque 
domaine, chaque point du diagramme d’etat correspond a un etat d’equilibre et un seul. Par 
contre, lorsque Ton se place sur une ligne de transition, il y a coexistence entre deux phases. 
Pour les memes valeurs de T et p, il y a plusieurs etats d’equilibres possibles correspondant a 
differentes proportion entre les deux phases. 

Prenons l’exemple de l’eau a pression ambiante. Lorsque l’on augmente la 
temperature, on rencontre d’abord la ligne solide-liquide a 273,15 K. En ce point, on obtient 
de la glace fondante, c’est-a-dire la presence simultanee d’eau liquide et de glace. De meme, 
il y a coexistence entre les phases liquide et gaz lorsque l’on atteint la deuxieme ligne, a 
373,15 K. Ce type de transition de phases, ou Ton observe une coexistence entre deux phases 
est appele transition du premier ordre. Les lignes continues des diagrammes (T, p) donnes 
ci-dessus sont des lignes de transition de ce type. Il est d’usage de donner des noms a ces 
transitions : 

• lorsque Ton passe du gaz au solide, on parle de condensation. Le passage inverse 
s’appelle une sublimation. Pour C0 2 , cette transition est observee a pression ambiante. Il faut 
operer a basse pression pour l’observer dans le cas de l’eau. 

• lorsque l’on passe du liquide au solide, on parle de solidification. Le passage inverse 
s’appelle une fusion. 

• lorsque l’on passe du gaz au liquide, on parle de liquefaction. Le passage inverse 
s’appelle une vaporisation. 

On notera que le point triple correspond a la coexistence entre les trois phases, gaz, 
liquide et solide. C’est un point isole dans le diagramme d’etat, dont les coordonnees sont 
connues pour chaque corps pur. Historiquement, la temperature du point triple de l’eau a servi 
a definir l’echelle kelvin : on a pose par definition T Xr = 273,16 K. 

On notera enfin que la ligne liquide-gaz se termine au point C, appele point critique, 
au-dela duquel on ne distingue plus le liquide du gaz (on parle alors de fluide supercritique). 
Les coordonnees du point critique sont egalement caracteristiques de chaque corps pur (par 
exemple 647,3 K et 218,3 atm pour l’eau). 
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3) Autres representations : 

La representation (T, p) n’est pas la seule possible. Le raisonnement effectue au debut 
de ce chapitre montre que l’on peut porter sur les axes n’importe quel couple de variables, 
pourvu qu’il s’agisse de variables intensives et independantes. Ainsi V ne convient pas mais 
v N (ou V mol ) convient. Si l’on choisit v N ou V mol , il sera impossible de choisir simultanement 
p, car p et V, variables conjugues, ne sont pas des variables independantes 
(experimentalement, il est impossible de choisir independamment p et V). Une representation 
(Vmoi, p) n’est done pas un diagramme d’etat. Ce type de diagramme, parfois appele 
diagramme d’Andrews donne au contraire la pression comme reponse mesuree a une variation 
de volume, par exemple a temperature constante. Le dispositif pour faire cette experience est 
donne ci dessous, ainsi que le reponse obtenue si Ton se place a une temperature ou l’on 
traverse les lignes solide-liquide et liquide-gaz, par exemple pour C0 2 . 



M@- 



CO2 



A 




(a) 




(b) 



Dans cette experience, on fixe la temperature et on fait varier la pression appliquee. Il en 
resulte un volume a l’equilibre que l’on mesure (par exemple pour une mole de corps pur). Il 
est d’ usage de porter p en fonction de V mol (plutot que 1’ inverse). Lorsque deux phases 
coexistent (sur une ligne de transition du premier ordre), la pression reste constante, en accord 
avec le diagramme d’etat dans le plan (T, p). Sur la figure ci-dessus, on observe alors un 
palier horizontal. Les valeurs de V mol , aux extremites de ce palier, donnent les volumes 
molaires des deux phases en equilibre. Ceux-ci sont en general differents : V mol comme v N est 
une variable intensive de type densite qui n’a aucune raison de prendre la meme valeur pour 
deux phases en equilibre (contrairement a T et p qui sont des variables intensives de types 
champ, voir exercice 3 du chapitre I). 

Le passage par le diagramme d’Andrews permet de comprendre la forme du 
diagramme d’etat dans le plan (V mol , T). Notons que, dans l’exemple choisi ci-dessus, le 
solide est plus dense que le liquide qui est lui-meme plus dense que le gaz. Ceci est par 
exemple le cas de C0 2 dont nous construirons maintenant le diagramme d’etat dans le plan 
(V mol , T). 
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Dans cette representation, on retrouve des paliers donnant les valeurs de V mo i pour les 
deux phases en equilibre. Chaque palier horizontal, appele binodale, est en quelque sorte un 
point d’une ligne de transition dans une representation eclatee selon l’axe x, puisque Ton 
porte sur cet axe une variable intensive de type densite. Pour un point situe sur une binodale, 
soit un point de la ligne de coexistence dans la representation (T, p), l’etat d’equilibre est 
diphasique : on a deux phases en equilibre. Le point triple correspond a une binodale 
particuliere et cette representation donne directement les volumes molaires des trois phases en 
equilibre. 

4) Regie des moments : 

Soit un point M sur une binodale AB, decrivant par exemple un equilibre liquide-gaz. 
Les extremites A et B de la binodale donnent les volumes molaires des deux phases en 
equilibre. Ainsi, les abscisses des points A et B sont respectivement et , volumes 

molaires des phases liquide et gaz en equilibre a la temperature consideree : 



A 



Vmol 



M 



Vmol 



B 



gaz 

Vmol 



Vmol 



L’abscisse du point M a aussi une signification particuliere. On imagine que l’on introduit 
dans un recipient de volume V, thermostate a la temperature T, n moles du corps pur. Si le 
systeme restait monophasique (se presentait sous une seule phase), le volume molaire 
correspondant serait V mol , abscisse du point M. En fait, ce systeme se separe en deux phases, 
de volume molaire respectif et . A l’equilibre, on obtiendra n liq et n gaz moles de 

chaque phase. Ecrivons alors la conservation du volume et de la matiere : 

^ — ri^mol ~ ^ 'liq Vgaz ~ ^liq^mol ^ gaz ^ mo! , Qt fl — fluq + Mgaz 
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n liq(Vmd ~ Vmol) ~ n gaz (V mol “ ^moO 

n _gaz YmL l}ml *L l 

»H V ld ~ V md MB 

Le rapport des longueurs des segments AM et MB donne done le rapport du nombre de moles 
dans les deux phases en equilibre. Cette regie geometrique simple est appelee regie des 
moments (ou regie des leviers). 

5) Le cas de l’eau : 

Comme nous l’avons vu, la pente de la ligne liquide-solide est negative dans le cas de 
l’eau. Cette particularite va conduire a une forme differente du diagramme d’etat dans la 
representation (V mol , T). 

Pour le realiser, considerons tout d’abord la forme des isothermes dans un diagramme 
d’ Andrews. On considerera par exemple les deux temperatures notees Tj et T 2 sur la figure ci- 
dessous. Les isothermes correspondantes sont donnees dans le diagramme d’Andrews : 



soit : 



et : 





On note qu’un meme point (note A) du diagramme d’Andrews correspond a deux 
etats d’equilibre distincts du systeme (Aj et A 2 dans le diagramme (T, p)), un solide 
monophasique et un diphasique liquide-gaz. Cela montre bien qu’une representation (V mol , 
p) n’est pas un diagramme d’etat. Ceci n’est pas etonnant : nous avons vu au chapitre I que 
les variables conjuguees V et -p ne sont pas des variables independantes. Dans une 
experience, on ne peut pas les controler simultanement pour preparer l’etat d’equilibre d’un 
corps pur. De meme, on trouve parfois des representations (T, p, V mol ) qui ne doivent pas non 
plus etre confondues avec des diagrammes d’etat. 
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